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 Resumo 
O estudo sistemático de reacções em fase gasosa envolvendo iões de actinídeos (An) pode ser 
um contributo importante para os aspectos fundamentais da ciência dos actinídeos. Neste 
trabalho utilizou-se a espectrometria de massa de ressonância ciclotrónica de iões com 
transformada de Fourier para estudar algumas dessas reacções.  
Inicialmente, estudaram-se as reacções de iões An+, An2+ e AnO+ (An = Th, Pa, U, Np, Pu, Am e 
Cm) com vários hidrocarbonetos para obter informação fundamental ao nível da influência da 
estrutura electrónica na reactividade. Os resultados obtidos confirmaram a baixa reactividade 
de Pu, Am e Cm, para os quais os electrões 5f são inertes, e indicaram a participação dos 
electrões 5f na formação de ligações para Pa. Esta observação foi mais clara no caso de PaO+, 
tendo sido apoiada por cálculos teóricos que indicaram a presença de electrões 5f nas 
configurações electrónicas acessíveis.  
Numa segunda parte, o estudo de reacções com diversos reagentes oxidantes permitiram 
observar pela primeira vez em fase gasosa os iões actinilo NpO22+, PuO22+ e ainda o intrigante 
PaO22+, onde Pa se encontra formalmente no estado de oxidação VI. Com base nas reacções de 
oxidação e em reacções com moléculas orgânicas, determinaram-se valores desconhecidos de 
energias de ligação ao oxigénio, energias de ionização e entalpias de formação, e confirmaram-
se ou corrigiram-se valores já existentes na literatura para os iões An estudados (An+, An2+, 
AnO+, AnO2+, AnO2+ e AnO22+) e respectivos neutros. Fazendo a ponte com a fase aquosa, foram 
determinadas entalpias de hidratação de AnO22+ (An = U, Np, Pu), encontrando-se o valor obtido 
(constante para os diferentes actinídeos) de acordo com estudos teóricos recentes. 
Por fim, fez-se um estudo aplicado de caracterização de vidros análogos aos usados em 
vitrificação de resíduos nucleares, tendo sido analisados vidros contendo urânio, tório e 
lantanídeos. Verificou-se existir uma relação directa entre a razão das intensidades M+/MO+ e as 
energias de ligação metal-oxigénio.  
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Abstract 
Systematic studies of gas-phase reactions involving actinide (An) ions may contribute to 
fundamental aspects of actinide science. In this work, Fourier transform ion cyclotron 
resonance mass spectrometry was used to study some of those reactions. 
The initial focus of the work was the study of reactions of An+, An2+ and AnO+ (An = Th, Pa, U, 
Np, Pu, Am and Cm) with several hydrocarbons to try to understand the influence of the 
electronic configuration in the reactivity. The results confirmed the low reactivity of Pu, Am 
and Cm which have inert 5f electrons. The participation of 5f electrons in bond formation for 
Pa was shown, specially in the case of PaO+, as supported by theoretical calculations that 
indicated the presence of 5f electrons in all the low energy states.  
In the second part, reactions with several oxidant reagents were studied. These oxidation 
studies allowed the observation for the first time of the “bare” actinyl ions NpO22+, PuO22+ and 
the intriguing PaO22+, formally a Pa(VI) species. From the oxidation reactions and reactions with 
organic compounds it was possible to estimate unknown bond dissociation energies, ionization 
energies and formation enthalpies, and verify or correct literature values for these quantities 
for the An ions studied (An+, An2+, AnO+, AnO2+, AnO2+ and AnO22+) and the respective neutrals. 
Correlating with aqueous phase, hydration enthalpies of AnO22+ (An = U, Np, Pu) were 
determined and were found to be approximately constant for these three actinyls, in close 
agreement with recent theoretical studies. 
Finally, an applied study of characterization of glasses analogous to those used in nuclear waste 
vitrification was performed, and consisted in the analysis of glasses containing uranium, 
thorium and lanthanides. It was observed that the intensity ratio M+/MO+ varied with the metal-
oxide bond dissociation energy. 
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1 Introdução 
Devido aos testes nucleares, acidentes em reactores nucleares, desintegração de satélites 
alimentados a energia nuclear, exploração de minas de urânio e produção de armas nucleares, 
os actinídeos têm sido introduzidos no ambiente. De modo a desenvolver métodos de 
descontaminação de áreas contaminadas e formas de armazenamento de resíduos radioactivos, 
que diminuam as taxas de libertação e migração no ambiente, é essencial perceber o 
comportamento químico e as várias formas dos actinídeos nas condições ambientais. 
A química em fase gasosa de iões metálicos tem-se mostrado muito útil para compreender a 
química dos respectivos elementos uma vez que permite determinar as propriedades de 
espécies iónicas presentes em fase condensada, na ausência de perturbações devidas ao meio 
(tais como solvente ou espécies vizinhas numa matriz sólida). No que respeita aos actinídeos, 
até há pouco tempo, estudos mais detalhados da química em fase gasosa estavam limitados ao 
Th e U devido à escassez e elevada radioactividade dos restantes elementos da série. Os 
primeiros estudos com outros elementos da série, nomeadamente Pa, Np, Pu, Am, Cm, Bk e Cf, 
foram efectuados por J. Gibson e R. Haire utilizando a técnica de LAPRD (Laser Ablation with 
Prompt Reaction and Detection).  
Com o objectivo de compreender o papel dos electrões 5f na química da primeira metade da 
série dos actinídeos, e também de obter dados cinéticos e termodinâmicos de natureza 
fundamental para os iões de actinídeos, que ajudassem a caracterizar também 
energeticamente espécies de interesse para a fase condensada, continuaram-se os estudos 
iniciados por Gibson e Haire. Para tal, utilizou-se a técnica FTICR-MS (Fourier Transform Ion 
Cyclotron Resonance Mass Spectrometry) que permite obter mais informação relativa à cinética 
e energética de reacções ião/molécula. 
Assim, para tentar compreender o papel dos electrões 5f estudaram-se reacções com diferentes 
hidrocarbonetos. O estudo de reacções de oxidação com vários oxidantes permitiu estimar 
novos dados termodinâmicos e corrigir ou recomendar dados já existentes na literatura.  
Com este trabalho pretendia-se também contribuir para o estudo do armazenamento de 
resíduos radioactivos. Para isso, foram sintetizados e analisados por FTICR-MS vários vidros 
contendo actinídeos e produtos de fissão, de forma a obter informação estrutural e relacionar 
as espécies formadas com os dados termodinâmicos determinados. 
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1.1 Química de actinídeos em fase gasosa 
1.1.1  Introdução 
A química de iões metálicos na fase gasosa tem sido investigada nas últimas três décadas. Os 
primeiros estudos incluíram processos de associação, particularmente hidratação de iões de 
metais alcalinos.1,2 Um exemplo da primeira química em fase gasosa envolvendo quebra de 
ligações foram as reacções ácido-base de Li+ com moléculas orgânicas.3 Nos anos 70, Ridge e 
seus colaboradores4,5 demonstraram que os metais de transição activavam as ligações C-H e C-
C, o que veio a ser um avanço importante na química de iões metálicos na fase gasosa. Nas 
últimas duas décadas a investigação tem-se direccionado para activação de hidrocarbonetos por 
metais do primeiro grupo de metais de transição, Sc+ a Zn+, com o intuito de perceber os efeitos 
da configuração electrónica e energética do centro metálico no processo de activação.6-12  
O interesse nos elementos do bloco f tem sido crescente devido às suas propriedades químicas e 
configurações electrónicas bem distintas. Os lantanídeos, de La a Lu, têm uma química da fase 
condensada semelhante, com o estado de oxidação III a ser o mais comum na maioria das 
condições. No entanto, os estados de oxidação II e IV também são comuns para alguns dos 
membros da série, como por exemplo Eu(II) e Ce(IV).13 A química da fase condensada bastante 
consistente entre os lantanídeos reflecte o preenchimento sequencial das sete orbitais 4f que 
são espacialmente contraídas e não são quimicamente activas sob condições físico-químicas 
moderadas. Ao contrário do que acontece na fase condensada, na fase gasosa os iões Ln+ 
apresentam uma química bastante variada. Esta discrepância do comportamento químico entre 
as duas fases ilustra a importância dos efeitos das interacções inter-moleculares existentes na 
fase condensada. Um estudo antigo dos potenciais de aparecimento de LnCp+ a partir de LnCp3 
revela a importância da estrutura electrónica dos lantanídeos nas energias de ligação 
organometálicas.14 Seguiram-se vários estudos com o intuito de clarificar o papel da estrutura 
electrónica de Ln+ nas reacções com hidrocarbonetos na fase gasosa.15-26 
A química dos lantanídeos é geralmente semelhante à do Sc apesar deste ser um metal do 
grupo 3. Tolbert e Beauchamp27 concluíram que Sc activa os hidrocarbonetos na fase gasosa 
através de um mecanismo de inserção. Este mecanismo envolve os dois electrões de valência do 
centro metálico para formar o intermediário C-Sc+-H (no caso da desidrogenação) ou C-Sc+-C no 
caso de “cracking”. Com base nisto, Schilling e Beauchamp16 postularam que são necessários 
dois electrões não f no centro metálico dos Ln+ de modo a que haja activação de 
hidrocarbonetos por um mecanismo semelhante ao observado para Sc+. Esta proposta, 
suportada pelos resultados de Yin et al.,20 foi confirmada por um estudo sistemático com todos 
os Ln+ (excepto Pm+).22 Os resultados de outros estudos são também consistentes com este 
modelo de activação de hidrocarbonetos. A necessidade de existirem dois electrões de valência 
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não f para haver inserção mostra que as orbitais 4f, ao contrário das orbitais d dos metais de 
transição do bloco d, estão localizadas espacialmente relativamente aos electrões de valência e 
não participam na ligação química.28 Pode então caracterizar-se as orbitais 4f dos lantanídeos 
como de “quasi-valência”. A eficiência da activação de hidrocarbonetos pelos iões de 
lantanídeos está relacionada com a energia de promoção do estado electrónico fundamental 
para um estado com uma configuração do tipo [Xe]4fn-25d16s1, ou seja com dois electrões não f 
disponíveis. Estas energias variam de 0 para Gd+ até 3,8 eV para Eu+.29 Gd+ activa 1-buteno 
eficientemente enquanto Eu+ é inerte com este reagente. As velocidades de reacção dos 
restantes Ln+ estão de acordo com os valores intermédios de energias de promoção.29 Uma 
descoberta importante no estudo dos Ln+ foi a reactividade significativamente reduzida de 
Lu+.22 O estado fundamental de Lu+ é 4f146s2, o que indica que a excitação para 4f145d16s1 é 
necessária para haver inserção, ou seja, que os electrões na camada 6s2 preenchida são inertes. 
 
1.1.2  Os actinídeos 
Os actinídeos são homólogos dos lantanídeos, com as orbitais de valência 5f a serem 
preenchidas entre Ac e Lr. As propriedades químicas e físicas das duas séries do bloco f da 
tabela periódica são substancialmente diferentes. Cotton e Wilkinson28 identificaram os 
lantanídeos de La ao Lu mas referiam-se ao actínio, tório, protactínio e actinídeos, ou seja 
considerando que a série dos actinídeos tinha início no urânio.  
Enquanto os lantanídeos são bastante similares na fase condensada, no caso dos actinídeos são 
encontradas bastantes diferenças na química relativamente aos lantanídeos correspondentes e 
mesmo entre actinídeos. Os actinídeos do princípio da série destacam-se dos homólogos 
lantanídeos por duas razões: a primeira são os estados de oxidação variados que estes podem 
assumir desde +3 para o Ac até +7 para Np. Comparando dois homólogos entre as séries, em 
condições físico-químicas moderadas, Nd3+ é o mais alto estado de oxidação enquanto U(VI) é 
facilmente atingido sob a forma de UF6 ou de uranilo, UO22+. 30 Tanto para Nd como para outros 
Ln, conseguem-se obter estados de oxidação mais altos, mas sob condições extremas, tais como  
quando expostos a oxidantes potentes ou como espécies em vapor a altas temperaturas. A 
segunda grande diferença entre An e Ln são os electrões 5f (e também as orbitais 5f livres) dos 
actinídeos do princípio da série, que poderão participar directamente nas ligações em contraste 
com a natureza localizada dos electrões 4f de todos os Ln. As propriedades físicas e estruturais 
bastante complexas do metal Pu estão directamente relacionadas com o envolvimento das 
orbitais 5f de baixa simetria nas ligações (covalentes) metálicas.31 Nos elementos posteriores ao 
Pu, as orbitais 5f são cada vez mais localizadas e geralmente não participam na formação de 
ligações. No entanto, quando os actinídeos transplutonianos metálicos são sujeitos a pressões 
muito altas, os electrões 5f não ligantes podem tornar-se ligantes devido à diminuição das 
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distâncias interatómicas. A estabilização dos electrões 5f para os actinídeos mais pesados 
resulta na limitação dos estados de oxidação acessíveis a II,III e/ou IV. Um contraste particular 
entre as duas séries f é que enquanto para os últimos lantanídeos os estado trivalente é 
comum, para os actinídeos a seguir ao Cf o estado de oxidação dominante é o divalente. 
A motivação principal para o estudo da química em fase gasosa dos actinídeos é compreender 
melhor o carácter único da estrutura electrónica e energética dos actinídeos, e particularmente 
o papel, directo ou indirecto, dos electrões 5f. A estrutura electrónica, bem como a energética 
destes elementos, é mais afectada pelos efeitos relativísticos que os elementos mais leves, 
devido à maior carga nuclear. Estes efeitos são centrais no entendimento do comportamento 
químico distinto dos actinídeos e especificamente na energética das configurações electrónicas. 
Essencialmente, os electrões 5f têm uma energia relativamente alta e estão espacialmente 
expandidos para os primeiros actinídeos, resultando em estados de oxidação elevados e/ou 
participação directa de electrões 5f na ligação. À medida que a carga nuclear aumenta, os 
electrões tornam-se cada vez mais estáveis e espacialmente contraídos, relativamente aos 
electrões 6d e 7s de valência. 
A Figura 1.1 esquematiza as estruturas electrónicas e as energias de promoção para estados 
com dois electrões não f disponíveis dos iões An+. Apresenta também uma divisão dos actinídeos 
de acordo com o carácter da ligação metálica em condições normais: comportamento do tipo-d 
para Ac+ e Th+, ligação f para Pa+ a Pu+ ou f localizados de Am+ a Lr+. As configurações do estado 
fundamental de Ac+ e Th+ não têm nenhum electrão f, logo o comportamento químico na fase 
gasosa é esperado ser análogo ao metal correspondente do bloco d: Ac será similar a La+ ou 
Lu+/Y+/Sc+ e Th+ semelhante a Hf+/Zr+/Ti+. Depois do Th, as orbitais vão sendo preenchidas de 
uma forma regular. A configuração semi preenchida 5f7 tem uma grande estabilidade, daí o 
estado fundamental do Cm+ ser 5f77s2 em vez de 5f87s1 como seria de esperar. Com base na 
relação demonstrada para os Ln+ entre as energias de promoção para um estado com 2 
electrões não f, e a activação de hidrocarbonetos, será de esperar que as energias de promoção 
de An+ tenham um efeito semelhante na química destes. Contudo, a participação directa dos 
electrões 5f nas ligações pode permitir que algumas reacções ocorram sem promover os 
electrões para uma orbital exterior 6d, resultando em reactividades superiores às esperadas, 
especialmente para os actinídeos do princípio da série. Este facto é fundamental na química da 
fase gasosa dos actinídeos. 
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Figura 1.1 Distribuição electrónica dos iões de actinídeos de carga 1+. A configuração do estado 
fundamental é dada pelo número de electrões 5f, 6d e 7s fora do núcleo de Rn. ΔE são as energias 
de promoção do estado fundamental para um estado com 2 electrões não f disponíveis; os valores 
foram retirados da Blaise e Wyart32 excepto para Md+, No+ e Lr+ que são de Brewer.33. Na 
representação gráfica da variação de ΔE, a linha a tracejado e os círculos brancos correspondem a 
estimativas. (Figura adaptada de Gibson.34) 
 
Tal como para os lantanídeos, presume-se que a activação de hidrocarbonetos – desidrogenação 
e quebras – por An+ ocorre segundo um mecanismo de inserção de acordo com a Figura 1.2 onde 
HC-CH representa o local de activação de um hidrocarboneto genérico (alcano, alceno ou 
alcino). As reacções de An+ com hidrocarbonetos são particularmente úteis em termos de 
fornecer informação relativa ao papel da estrutura electrónica e energética na química dos 
actinídeos em fase gasosa, química organometálica e química dos actinídeos em geral.  
Como Cornehl et al.22 frisaram, no 
contexto dos resultados que obtiveram 
com os lantanídeos, que existem mais 
efeitos para além da energia de promoção 
que podem influenciar a eficiência da 
reacção, mas este parâmetro fundamental é muito útil na interpretação das reactividades dos 
Ln+ em reacções organometálicas na fase gasosa. A interpretação dos resultados com base no 
modelo de mecanismo elementar da Figura 1.2 ignora os detalhes do processo de inserção que 
ocorre segundo uma superfície de energia potencial e pode envolver barreiras cinéticas 
significativas, incluindo a perda formal de conservação de spin. Uma explicação simplificada 
para a observação da variação de spin formal durante a reacção, sem afectar a velocidade de 
reacção, é que o acoplamento fraco spin-órbita (Russell-Saunders) não se aplica aos iões de 
 
Figura 1.2 Representação esquemática do 
mecanismo de inserção. 
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metais pesados estudados. Em vez disso, um acoplamento forte spin-órbita (acoplamento jj) 
descreve melhor os estados electrónicos e a necessidade de conservação de spin é menor. 
Partindo do princípio que é necessário alguma conservação de spin na química dos actinídeos e 
lantanídeos, pode utilizar-se o conceito de “reactividade de dois estados” para explicar a 
ocorrência de caminhos de reacção aparentemente proibidos.35 Essencialmente é proposto que 
a reacção prossiga envolvendo, quando necessário, passos de inversão de spin que serão 
determinantes para a velocidade. 
 
 
1.1.3  Reacções de Th+ e U+ com hidrocarbonetos 
Os primeiros estudos da química de iões actinídeos estiveram durante bastante tempo limitados 
aos dois elementos mais abundantes e com maior período de semi desintegração - tório e 
urânio. Em 1977, Armentrout et al. publicaram um estudo das reacções endotérmicas de U+ 
com CD4 (e outras moléculas) usando um feixe de iões.36,37 A partir da energia mínima de colisão 
para a reacção em questão, obteve-se um valor de energia de dissociação de ligação D[U+-D] de 
3,0 eV e uma afinidade protónica do átomo de urânio de 10,3 eV.37 Apesar destes estudos 
iniciais terem fornecido importante informação termodinâmica, não esclareceram em relação 
ao papel dos electrões 5f nem ao mecanismo reaccional.  
Na década de 1990 realizaram-se vários estudos de reacções de iões de Th e U com alcanos e 
alcenos por FTICR-MS.38-41 Heinemann et al.39 foram os autores do primeiro estudo quantitativo 
por FTICR-MS das reacções de U+ com vários hidrocarbonetos. Concluíram que U+ era bastante 
mais reactivo que o seu congénere 4f Nd+. Este facto pode ser explicado com base no 
mecanismo de inserção e na diferença nas energias de promoção para atingir uma configuração 
“divalente”: ΔE[U+](5f37s2 → 5f36d17s1) = 0,03 eV versus ΔE [Nd+] (4f46s1 → 4f35d16s1) = 1,4 eV. É 
possível que os electrões 5f de U+ participem na reacção ao contrário dos electrões f de Nd+, 
mas os resultados não são conclusivos uma vez que a energia de promoção de um electrão 7s 
para 6d é muito baixa. Foi também demonstrado que U+ catalisa a trimerização do etileno em 
benzeno num processo de três passos de acordo com a reacção global: 
 
26642 H3HCUHC3U ++→+ ++ 1.1 
 
Foi feito um estudo idêntico para os Ln+ com os hidrocarbonetos.22 Comparando com os 
resultados obtidos para o U+ com o propano, vê-se que a eficiência diminui com o aumento de 
electrões 4f para os lantanídeos, o que leva a concluir que a presença de electrões 4f, e talvez 
5f para o U+, inibe a inserção do metal na ligação C-H do alcano, talvez por interacção 
repulsiva. A reactividade foi bastante diferente da observada para La+ e Ce+, mas aproximou-se 
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bastante da de Gd+, o que vai contra a hipótese de um papel diferente dos electrões 5f para U+ 
nas reacções estudadas. 
Marçalo et al.40 realizaram o primeiro estudo da reactividade de Th+ com hidrocarbonetos, para 
o qual encontraram uma reactividade elevada. Th+ activou metano para formar ThCH2+. 
Nenhum lantanídeo nem U+ tinham reagido com metano, mostrando que Th+ tem uma 
reactividade diferente. De facto, Th+ parece comportar -se como um ião metálico do bloco d 
muito reactivo, de acordo com a sua configuração no estado fundamental com 3 electrões de 
valência, 6d27s1. 
Os mesmos autores realizaram posteriormente um estudo comparativo das reacções de iões de 
Th e U, nus ou ligados ao oxigénio, com vários arenos.41 Mais uma vez, Th+ foi mais reactivo que 
U+, mas ambos os metais mostraram ser bastante reactivos. Os principais caminhos de reacção 
observados para Th+ e U+ foram a perda de dois hidrogénios e de pequenos hidrocarbonetos por 
activação das ligações C-C e C-H. A maior reactividade de Th+ pode estar relacionada com a 
disponibilidade de um electrão 7s e dois 6d no estado fundamental. Outra diferença aparente 
entre os dois iões é que Th+ tem maior propensão para activar ligações C-C que U+. A elevada 
reactividade de Th+ não esclarece em relação à participação dos electrões 5f, tal como 
acontece com U+, uma vez que ambos têm dois electrões não f disponíveis no estado 
fundamental (Th+) ou num estado a baixa energia (U+). Yin et al.20 estudaram a reacção de 
1,3,5–tri-t-butilbenzeno em condições semelhantes às deste estudo. Para Sm+, Eu+, Tm+ e Yb+ 
apenas se observou a formação de aduto, enquanto que para os restantes lantanídeos a 
activação de ligação foi dominante. Numa primeira aproximação, a reactividade de U+ com 
1,3,5–tri-t-butilbenzeno é comparável com a dos Ln+ mais reactivos, o que vai contra uma 
possível participação dos electrões 5f ou das orbitais 5f. 
Ainda no mesmo trabalho, Marçalo et al.41 estudaram as reacções com iões duplamente 
carregados, Th2+ e U2+, obtendo resultados particularmente interessantes. As reacções para 
estes iões são bastante eficientes e, ao contrário do que acontece com os iões monocarregados, 
as reactividades são comparáveis para tório e urânio. Para ambos os iões, a transferência 
electrónica representa cerca de 75% da eficiência total da reacção e os restantes 25% 
correspondem a produtos de reacção formados por activação de ligações, perda de moléculas 
de hidrogénio ou de fragmentos estáveis de hidrocarbonetos. Marçalo et al.41 referiram que a 
elevada reactividade de Th2+ e U2+ podia dever-se ao envolvimento directo dos electrões 5f na 
ligação durante o processo de activação. O estado fundamental do Th2+ é Rn[5f16d1] com uma 
configuração Rn[6d2] a 0,8 kJ mol-1; U2+ tem como estado fundamental Rn[5f4] e a 2,5 kJ mol-1 
um estado com Rn[5f36d1]. Uma alternativa à participação directa dos electrões 5f na química 
de U2+ é que a elevada carga do centro metálico permite que o processo de eliminação ocorra 
por um mecanismo diferente do mecanismo de inserção da Figura 1.2. As reactividades 
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semelhantes para Th2+ e U2+ também indicam um mecanismo de activação diferente, uma vez 
que de acordo com o mecanismo acima proposto era esperada uma diferença significativa nas 
eficiências de reacção devido às configurações do estado fundamental com 2 electrões d para 
Th2+ e 5f36d para U2+. Os resultados das reacções de La2+ com alcanos estudadas por Freiser e 
colaboradores18 são bastante úteis na interpretação dos resultados obtidos para Th2+ e U2+. 
Freiser observou que La2+ induzia perda de H2 e de fragmentos de hidrocarbonetos na reacção 
com propeno e buteno e propôs um mecanismo de interacção ião-neutro que não envolve a 
inserção directa na ligação C-C ou C-H, uma vez que La2+ tem apenas um electrão de valência 
5d1. Este mesmo mecanismo pode ser operativo no caso de Th2+ e U2+ sem que haja um papel 
activo dos electrões 5f. 
 
1.1.4  Reacções de outros An+ com hidrocarbonetos 
Os estudos da química dos actinídeos referidos até agora eram baseados apenas em iões de Th e 
U, devido à impossibilidade de manejar e trabalhar com os restantes elementos mais 
radioactivos em laboratórios e instrumentos convencionais. No entanto, é importante o estudo 
dos restantes actinídeos para poder definir o papel da estrutura electrónica e da energética, e 
principalmente, do papel dos electrões 5f. O facto de iões de Th e U apresentarem uma grande 
reactividade no estado fundamental não permite esclarecer a participação dos electrões f. 
De modo a permitir expandir estes estudos, foi desenvolvida por Gibson e Haire no Oak Rigde 
National Laboratory uma técnica, LAPRD - laser ablation with prompt reaction and detection, 
envolvendo um espectrómetro de massa instalado numa caixa de luvas de modo a que fosse 
possível manipular e estudar actinídeos sintéticos radioactivos que sofrem decaimento 
alfa.24,26,42 
De uma forma resumida, inicialmente é pulsado um laser contra um alvo de cobre contendo 
uma pequena percentagem de um ou mais óxidos metálicos. Os iões (e neutros) formados 
atravessam uma zona de reacção contendo um reagente a uma determinada pressão. Após um 
intervalo de tempo a seguir ao pulso do laser, os iões positivos que não reagiram e os produtos 
formados são injectados num espectrómetro de massa de tempo de voo por aplicação de um 
potencial de +200V ao prato repulsivo que se encontra na fonte de iões. A região da fonte do 
espectrómetro de massa está dentro duma caixa de luvas e a manipulação das amostras é 
também feita numa caixa de luvas. Uma vez que as velocidades de reacção absolutas não 
podem ser obtidas, estudam-se dois metais simultaneamente de modo a que se possam 
comparar as reactividades relativas.  
Uma vez que os iões formados por laser se encontram muitas vezes em estados excitados, e que 
a técnica de LAPRD estuda iões formados por laser, é preciso ter em conta a química de iões 
metálicos no estado excitado. Foi feito um estudo com iões Ln+ usando LAPRD24 e os resultados 
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estavam de acordo com os obtidos com FTICR-MS,22 onde os iões se encontram no estado 
fundamental. Nenhum dos estudos seguintes por LAPRD mostrou evidências de química de 
estados excitados. As primeiras reacções estudadas foram de iões de actinídeos com 
hidrocarbonetos. Foram publicados resultados para Th+, U+ ,26 Np+, Pu+,42 Am+,43 Cm+,44 Bk+,45 
Cf+46 e mais recentemente para Pa+ 47 e Es+,48 de inúmeras reacções com vários hidrocarbonetos 
com diferentes susceptibilidades à activação, na sua maioria alcenos. Apesar de LAPRD não 
permitir determinar a cinética das reacções, o que possibilitaria quantificar a reactividade dos 
iões de actinídeos, todas as reacções envolveram a comparação de pares ou trios de actinídeos, 
bem como a comparação com Ln+, permitindo uma comparação qualitativa da reactividade de 
An+, desde Th+ a Es+. Baseado nos estudos de LAPRD as reactividades têm pela seguinte ordem: 
 
Th+ ≥ Pa+ ≥ U+ ≈ Np+  > Cm+ ≥ Pu+ > Bk+ > Am+ ≈ Cf+ ≥ Es+ 
 
A ordem de reactividade está de acordo com a magnitude da energia necessária para promover 
o An+ do estado fundamental para um estado excitado com dois electrões de valência não 5f. O 
facto da reactividade de Cm+ ser menor que a de Np+ confirma que a configuração 7s2 é inerte à 
inserção e é necessária a promoção para um estado com um configuração 6d17s1. Th+, Pa+, U+ e 
Np+ são os mais reactivos dos An estudados, de acordo com o estado fundamental ou com as 
configurações acessíveis a baixas energias com dois electrões disponíveis. Por outro lado, Am+, 
Cf+ e Es+ com energias de promoção muito elevadas, foram quase inertes à maioria dos 
reagentes, formando adutos com 1-buteno, iso-buteno e butilamina. Estes adutos foram o 
primeiro exemplo de espécies organometálicas contendo Es. Os restantes três actinídeos 
estudados mostraram reactividades intermédias de acordo com as respectivas energias de 
promoção (Figura 1.1). A correlação entre os resultados obtidos por LAPRD e as energias de 
promoção demonstram que o mecanismo de inserção aplicável aos lantanídeos, também se 
aplica aos An+ e que os electrões 5f para os actinídeos trans-Np+ não participam 
significativamente na activação de hidrocarbonetos por inserção, sendo para tal necessário dois 
electrões não 5f no centro metálico para formar duas ligações covalentes do intermediário da 
activação. A maior reactividade de Th+, Pa+, U+ e Np+ não esclarece em relação à participação 
dos electrões 5f, uma vez que estes têm dois electrões não f disponíveis no estado fundamental 
ou a baixas energias. Este facto é um inconveniente no estudo da activação de hidrocarbonetos 
por iões An+, uma vez que é nesta região da série de actinídeos que as orbitais 5f estão mais 
acessíveis espacial e energeticamente, e por isso é mais provável que participem nas ligações 
organometálicas. A coerência dos resultados obtidos confirma a fiabilidade dos valores das 
energias de promoção determinados espectroscopicamente, mostrando que podem ser usados 
para prever a química dos actinídeos. O estudo das reacções de iões de actinídeos com 
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1,2,3,4,5-pentametilciclopentadieno (HCp*)49,50 mostrou uma reactividade surpreendentemente 
elevada dos iões de actinídeos, como já tinha sido observado para os Ln+.23,25 Apesar de ser 
quase inerte com os alcenos, Es+ activou HCp* para formar [EsCp*]+, [EsC5(CH3)4(CH2)]+ e 
[EsC5(CH3)4H]+. Observou-se ainda a formação do complexo metaloceno [EsCp*2]+.50 
 
 
1.1.5  Reacções de iões de óxidos de actinídeos com hidrocarbonetos 
Uma das motivações para estudar a química dos iões de óxidos de metais é tentar perceber 
melhor os processos que se passam na fase condensada, onde espécies de óxidos de metais, 
neutras ou carregadas, são muitas vezes de grande importância. As perturbações causadas na 
estrutura electrónica do centro metálico e os seus efeitos são também úteis na compreensão de 
aspectos fundamentais da química das reacções iões metálicos/molécula. 
A activação de hidrocarbonetos por óxidos de actinídeos tem especial interesse no 
esclarecimento dos efeitos electrónicos na química intrínseca dos actinídeos e, principalmente, 
do papel dos electrões f na química de AnOn+. Existem dois processos pelos quais se pode 
esperar que AnO+ active um hidrocarboneto, induzindo a perda de H2. Estes processos são 
ilustrados pelos esquemas da Figura 1.3 onde está representado o ataque a uma parte saturada 
de um hidrocarboneto genérico por inserção directa (esquema I) e por interacção multicentrada 
(esquema II).  
 
I 
 
II 
 
Figura 1.3 Representação esquemática de activação de hidrocarbonetos por iões de óxidos de 
actinídeos. (I) Mecanismo de inserção directa. (II) Mecanismo de interacção multicentrada. 
 
 
O esquema I da Figura 1.3 é análogo ao esquema da Figura 1.2 mas corresponde à inserção do 
centro metálico ligado ao oxigénio na ligação C-H. O esquema II representa de um modo geral 
uma interacção electrostática entre o ião óxido e o hidrocarboneto que resulta na activação e 
perda de H2. Estes esquemas são apenas representações bastante simplificadas e é provável que 
existam casos onde o processo de activação seja mais complexo. Em particular, o mecanismo 
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de activação multicentrado do esquema II aplica-se também para ligações C-C. Apesar de 
menos provável, existe ainda outro mecanismo possível que consiste na inserção directa do ião 
AnO+ na ligação C-C para formar um intermediário do tipo –C-An+-O-C-. 
Cornehl et. al.51 estudaram as reacções de LnO+ com butadieno e isopreno e verificaram um 
grande aumento na reactividade quando a afinidade electrónica de LnO+ era superior a um 
determinado valor, ou seja, com o aumento da energia de ionização do LnO neutro. Verificaram 
também que para o dieno com menor energia de ionização e maior nucleofilicidade, isopreno, o 
limite da energia de ionização de LnO a partir do qual se observava reacção era menor. 
Concluíram então que a activação ocorria segundo um ataque electrofílico ao dieno. De um 
modo geral o mecanismo operativo é o descrito no esquema II da Figura 1.3, uma vez que não 
estão disponíveis dois electrões não f no centro metálico. 
Cornehl et al.52 mostraram que CeO2+ e ThO2+ oxidam eficientemente alcenos para produzir 
MO+, ou abstraem um átomo de H formando O=M+-OH, de acordo com a dificuldade para oxidar 
Ce e Th acima do estado de oxidação IV e com os valores de energia de dissociação de ligação 
D[OCe+-O] ≈ 370kJ mol-1 e D[OTh+-O] = 460 kJ mol-1 bastante baixos. Em contraste, UO2+, com 
D[OU+-O] = 740 kJ mol-1, quase tão elevada como D[U+-O] = 770 kJ mol-1, é praticamente inerte 
uma vez que se encontra no estado de oxidação V que é bastante estável.53 No mesmo trabalho, 
Cornehl et al.52 estudaram ainda as reacções dos iões monóxidos, MO+, para M = Ce, Nd, Th e U, 
e concluíram que CeO+ (inerte) pode ser considerado como um ião óxido dum metal do bloco 
4f, enquanto ThO+ (reactivo) exibe um comportamento semelhante a ZrO+, considerando-se 
como um ião óxido dum metal do bloco d. O carácter inerte de NdO+ é justificado pelo facto de 
no centro metálico trivalente os electrões 4f se encontrarem localizados e a reactividade 
observada para UO+ sugere o envolvimento dos electrões 5f. 
No estudo realizado por Marçalo et al,.41 o principal caminho reaccional para ThO+ e UO+, e o 
único para UO2+, foi a formação de aduto com arenos. Para ThO+ e UO+ observou-se ainda 
eliminação de H2 com hexametilbenzeno e perda de CH4 com 1,3,5-tri-t-butilbenzeno. Tal como 
Cornehl et al.52 tinham observado, ThO+ foi cerca de três vezes mais reactivo que UO+. O facto 
de UO2+ ser inerte em termos de inserção e oxidação está de acordo com outros resultados e 
com o facto do estado de oxidação V ser bastante estável. 
Nos casos em que se obteve quantidades adequadas de iões óxidos, foi possível estudar a sua 
reactividade por LAPRD. Assim, foram estudadas as reacções de iões de óxidos de actinídeos 
com HCp*.49 A formação de UO[HCp*-H2]+ resultaria da perda de H2 de HCp* induzida por UO+; 
no entanto, a grande quantidade de UO2+ produzido introduz a possibilidade de ocorrência da 
reacção 1.2 
 
1.2 
 
OH]H*UO[HCpHCp*UO 222 +−→+ ++
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Uma vez que a energia de dissociação de ligação de OU+-O é bastante elevada, é bastante 
improvável que esta reacção seja exotérmica, tal como acontece com a desidrogenação por 
MO+ com D[M+-O] da mesma magnitude. No entanto, era necessário excluir esta hipótese para 
poder interpretar correctamente a reactividade dos óxidos. Foram então realizadas várias 
experiências num espectrómetro de massa de trapa de iões quadrupolar (QIT-MS).54 Esta técnica 
permite efectuar experiências com selecção de massas, o que não acontece em LAPRD, a partir 
das quais se concluiu que a reacção 1.2 não ocorre sob condições de boa termalização e que a 
desidrogenação de HCp* por UO+ é o caminho reaccional que origina UO[HCp*-H2]+. 
No estudo efectuado por QIT-MS54 verificou-se que UO2+ formou apenas o aduto com HCp*. Este 
resultado está de acordo com o carácter inerte deste ião observado com outros reagentes por 
FTICR-MS. De particular interesse é a diferença de comportamento observada entre NpO+, PuO+ 
e UO+.49 Enquanto UO+ induz a perda de CH3 e de H2, tanto PuO+ como NpO+ são praticamente 
inertes formando apenas o aduto. Mais uma vez, os resultados estão de acordo com uma maior 
estabilização e localização dos electrões 5f para PuO+ e NpO+, enquanto que em UO+ estes 
poderão participar na activação de hidrocarbonetos. 
Foi possível estudar os iões AnO+ por LAPRD excepto AmO+ que tem uma energia de dissociação 
relativamente pequena e como tal formava-se em pouca quantidade, não permitindo a 
detecção dos produtos de reacção.42 Estudaram-se as reacções de ThO+, UO+, NpO+ PuO+ com 
ciclo-hexano e ciclo-octadieno e os resultados são consistentes com os obtidos para HCp*, sendo 
ThO+ e UO+ mais reactivos que NpO+ e PuO+. Posteriormente, foi estudada a reactividade de 
CmO+ 44 que se mostrou mais reactivo que PuO+ e NpO+ mas menos reactivo que UO+. Um estudo 
de PaO+ com vários neutros47 mostrou que PaO+ foi excepcionalmente reactivo, induzindo 
eficientes desidrogenações dos alcenos estudados, talvez devido à participação dos electrões 5f 
no processo de activação, quer directamente, quer por promoção ou hibridização. 
Os resultados dos estudos da química de iões de óxidos de actinídeos obtidos por LAPRD não 
foram tão exaustivos como os obtidos para os iões metálicos, mas permitem concluir que PaO+ e 
UO+ são mais reactivos que os óxidos de transuranianos. A reactividade diminui ligeiramente 
entre NpO+ e PuO+ mas volta a aumentar para CmO+ (AmO+ não foi estudado). O pressuposto por 
Corhnel et al.52 de que havia participação dos electrões 5f de UO+ na activação por inserção 
está de acordo com a maior reactividade observada para UO+ e também para PaO+. O facto de a 
reactividade não diminuir grandemente depois de NpO+ pode significar que o mecanismo de 
activação é diferente para os transuranianos, não envolvendo a inserção directa e a 
participação de electrões 5f. Um mecanismo envolvendo um ataque eletrofílico foi proposto 
para LnO+ e explicava o aumento de reactividade com o aumento da energia de ionização.51 
Tendo em conta que as energias de ionização de AnO, à excepção de ThO+, em que Th se 
comporta como um metal do grupo d, e de UO+, em que é possível a participação de electrões 
14 
 
I n t r o d u ç ã o  –  Q u í m i c a  d e  A c t i n í d e o s  e m  F a s e  G a s o s a  1 
 
5f, as reactividades bastante semelhantes para os restantes AnO+ estão de acordo com este 
mecanismo. O aumento de reactividade de CmO+ em comparação com NpO+ e PuO+ pode ser 
atribuído a um aumento da energia de ionização. O facto de UO+ ser mais reactivo que os 
restantes AnO+ pode significar que a partir de NpO+ o envolvimento dos electrões 5f na 
activação de ligações é menos provável. 
 
 
1.1.6  Reacções de iões de actinídeos com outros substratos 
Para além das reacções com hidrocarbonetos acima referidas, foram estudadas reacções de iões 
An+ e AnOn+ com vários outros reagentes. Um dos primeiros estudos sistemáticos da química da 
fase gasosa de iões de actinídeos foi realizado por Moreland et al.55 e descrevia as reacções 
endotérmicas de U+ e Pu+ com hidrogénio para produzir UH+ e PuH+.  
Johnsen e Biondi56 foram os primeiros a mostrar que a oxidação de U+ por O2 (U+ + O2 →UO+ + O) 
era exotérmica, em contraste com a abstracção de N de N2 que é endotérmica. Mais tarde, 
Armentrout e Beauchamp53 provaram que esta reacção de oxidação ocorria sem qualquer 
barreira de activação. 
A oxidação de iões de actinídeos por óxido de etileno foi estudada por LAPRD.57 Um exemplo 
interessante da oxidação de iões de urânio foi a formação exotérmica do ião uranilo UO22+ por 
abstracção de dois O por U2+.58 Heinemann e Schwarz59 produziram ainda NUO+, isoelectrónico 
de UO22+, através da reacção de U+ com NO para dar UO+ que seguidamente reagiu com O2. Num 
estudo efectuado por Gibson e Haire,47 Pa+ reagiu eficientemente com óxido de etileno 
formando PaO+ e este por sua vez PaO2+ onde Pa está no estado de oxidação V que é bastante 
estável. Na reacção com SF6, Pa+ reagiu facilmente até à formação de PaF4 onde mais uma vez 
Pa se encontra no estado de oxidação pentavalente.  
Beauchamp e colaboradores estudaram as reacções de U+ com N2 e D2 (e CD4 como já foi 
referido)36, bem como com CO, CO2, COS, CS2, D2O53, CH3F, SiF4, CH2Cl e CCl4,60 usando um 
sistema de feixe de iões. A reacção com CH3F produziu UF+ exotermicamente, enquanto que na 
reacção com SiF4+ se formou UF2+ endotermicamente. As reacções de iões de actinídeos com 
perfluorofenantreno e outros fluorocarbonetos estudadas por LAPRD61 sob condições de reacção 
termoneutras originaram AnFn+. A reacção ocorreu por abstracção de F segundo um mecanismo 
que não a inserção de An+ e o valor mais elevado de n observado reflecte o estado de oxidação  
mais estável de cada An. O maior fluoreto observado foi UF4+. Mais recentemente, Jackson et 
al. estudaram as reacções de iões de urânio livres ou ligados com hexafluoreto de enxofre e 
obtiveram resultados semelhantes.62 U+ formou eficientemente espécies UFn+ (n=1,2,3,4). 
Foram também estudadas as reacções de SF6 com UO+ e UOH+ e observaram-se produtos 
primários do tipo UFn+. Schröder et al.63 observaram a formação de UF3+ que, juntamente com a 
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sua estabilidade perante a explosão de Coulomb, são uma indicação da estabilidade de estados 
de oxidação elevados para o urânio e de uma energia de terceira ionização extraordinariamente 
baixa. Gibson e Haire48 estudaram também a reactividade de Es+ e por comparação directa com 
Bk+ conseguiram demonstrar a estabilidade do estado divalente nas reacções com SF6+ onde 
apenas se observou EsF+.  
O estudo de reacções em fase gasosa de iões metálicos com hidrocarbonetos funcionalizados 
tem como motivo de interesse principal o efeito do grupo funcional na interacção inicial com o 
metal e os mecanismos e caminhos reaccionais daí resultantes. De modo a provar os efeitos da 
função N nas interacções de iões actinídeos com reagentes orgânicos, Gibson64 estudou as 
reacções de iões de actinídeos com nitrilos e butilamina por LAPRD e comparou-as com as 
reacções com hidrocarbonetos. Os nitrilos com C≡N rica em electrões mostraram ser agentes 
complexantes de An+ e AnO+ bastante eficientes. Para Th+, U+ e Np+ observou-se ainda a 
ocorrência de desidrogenação, que é atribuída à grande facilidade de inserção nas ligações C-H 
por parte destes iões. Np+ desidrogenou butilamina enquanto Am+ apenas formou aduto. Por 
outro lado, NpO+ e AmO+ desidrogenaram a butilamina de forma eficiente, supostamente 
através de um intermediário multicentrado ligado electrostaticamente (semelhante ao esquema 
II da Figura 1.3). 
As reacções de elementos f com moléculas orgânicas contendo oxigénio permitem observar a 
inserção em ligações C-O ou O-H com formação de produtos contendo ligações metal-oxigénio. 
A formação desse tipo de produtos é esperada com particular importância para os actinídeos e 
lantanídeos mais oxofílicos. Foi mostrado por FTICR-MS que iões de lantanídeos Ln+ activavam 
eficientemente fenol para formar LnOH+ e/ou LnO+, com excepcção de Yb+.65 Estudos idênticos 
com trimetilformato, HC(OCH3)3, resultaram em iões mono ou bis metóxido de lantanídeo 
Ln(OCH3)1,2+.66 Foram também estudadas as reacções de An+ com álcoois e dimetil éter por 
LAPRD.67 Nas reacções com os álcoois, formaram-se hidróxidos (activação da ligação C-O) e 
alcóxidos (activação da ligação O-H) e a sua abundância estava relacionada com a tendência de 
cada actinídeo para o estado de oxidação em questão. Por exemplo, numa reacção simultânea 
de Am+ e Np+ com propanol formou-se maioritariamente Np(OC3H7)2+. Já na reacção com dimetil 
éter formaram-se Am(OCH3)+ e Np(OCH3)2+. Na reacção de Es+ com dimetiléter formou-se 
EsOCH3+, enquanto que na reacção com 1,2- etanoditiol se formou EsS+.48 Estes estudos foram 
expandidos para reacções de iões de actinídeos com éteres cíclicos incluindo 12-coroa-4-éter 
(ver ). Enquanto que com outros metais este éter forma apenas o aduto, com os An+ 
formaram-se uma série de produtos complexos. A complexação de éteres de coroa com iões 
metálicos é uma área da química de iões metálicos em fase gasosa que tem merecido atenção e 
os estudos com actinídeos são importantes para perceber melhor a química destes elementos 
na fase condensada. 
Figura 1.4
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Vieira et al.68 descreveram as reacções de Th+ 
e U+ (e também Ln+) com Fe(CO)5 e Fe(C5H5)2. 
As reacções com o carbonilo resultaram em 
MFe(CO)x+, com destaque para a ligação M-Fe. 
As reacções com o complexo bis-
ciclopentadianilo resultaram em An(C5H5)2+. 
Com alguns lantanídeos também se observou a 
formação de adutos do tipo LnFe(C5H5)2+, 
enquanto que no caso dos actinídeos este tipo 
de complexo era um intermediário da troca de 
An pelo Fe. 
 
Figura 1.4 Representação esquemática da 
reacção de 12-coroa-4-éter com iões 
metálicos.34 
Gibson69 estudou também as reacções de An+ e AnO+, para An= Th, U, Np, Pu e Am, com silano, 
dissilano e germano. O principal caminho reaccional foi a desidrogenação. Experiências com os 
hidrocarbonetos homólogos metano e etano foram também estudadas e apenas Th+ reagiu. 
QIT-MS foi usado recentemente para examinar a reactividade de iões de actinídeos. Jackson et 
al. estudaram as reacções de U+ e U2+ com oxigénio e água usando uma fonte de descarga 
luminescente para produzir os iões de urânio.70 Os autores mediram as eficiências das reacções 
para os iões metálicos e também para os correspondentes monóxidos. Apesar de os resultados 
estarem em geral de acordo com os obtidos por FTICR-MS, foram encontradas algumas 
diferenças nas reacções com água que foram justificadas pela diferença de pressões de trabalho 
nas duas técnicas: 10-6 Torr para FTICR-MS versus 10-3 Torr para QIT-MS. 
Jackson et al. exploraram as diferenças entre estas duas técnicas num estudo da reactividade 
de Th+, U+, ThO+, UO+ e UO2+ com HCp*. 70 Estudaram também alguns Ln+ e LnO+ representativos 
para comparação com os actinídeos e com um estudo anterior feito por FTICR-MS23. Com base 
em estudos de CID (dissociação induzida por colisões) e na variação da pressão no QIT-MS 
confirmaram que as diferenças encontradas na reactividade nas duas técnicas se devem de 
facto aos diferentes regimes de pressão. 70  
M. Santos et al. 71estudaram por FTICR-MS as propriedades de iões bimetálicos contendo urânio 
e um metal de transição, UIr+,UPt+ e UAu+, formados a partir de ligas dos mesmos metais. 
Provaram que o metal de transição e o actinídeo estão ligados fortemente e formaram espécies 
isoelectrónicas do uranilo tais como IrUO+ por reacção com N2O e C2H4O comprovando o 
princípio da "autogenic isolobality".72 
 
1.1.7  Da fase gasosa para a solução 
Uma forma de testar as propriedades de hidratação de espécies iónicas de actinídeos é estudar 
reacções de certos iões de actinídeos com água. Gresham et al.73 usaram QIT-MS para estudar 
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as reacções de UO(OH)+, UO2+ e UO2(OH)+ com água. Foi demonstrado que UO(OH)+ e UO2+ 
adicionavam até quatro moléculas de H2O, enquanto UO2(OH)+ apenas três, o que resultava num 
total de seis ligandos em torno do centro metálico urânio. As cinéticas das reacções foram 
medidas, com o primeiro passo da hidratação a ser mais lento que o segundo para os três iões 
estudados. Os autores concluíram que a estabilidade dos complexos do tipo UOyHx(H2O)n+ 
aumentava com n até um número total de ligandos óptimo, cinco ou seis ser atingido e que 
quanto maior o estado de oxidação do urânio maior o grau de coordenação. 
 
1.1.8  Da solução para a fase gasosa 
Um dos métodos de ionização mais usados hoje em dia em espectrometria de massa é a 
electronebulização (“electrospray” – ESI), uma vez que permite estudar iões formados 
directamente a partir duma solução. Uma das aplicações desta técnica que tem sido foco de 
alguns estudos é a solvatação de iões metálicos.74 
Van Stipdonk, Groenewold e colaboradores iniciaram recentemente um estudo sistemático das 
propriedades de solvatação do uranilo por ESI/QIT-MS. No primeiro desses estudos, Van 
Stipdonk et al.75 caracterizaram, através de CID, os caminhos de dissociação de complexos 
constituídos pelo ião uranilo, nitrato ou hidróxido, e água ou álcool. Observaram que os 
complexos de uranilo eliminavam a água ou álcool coordenados, originando espécies compostas 
por uranilo e um anião – hidróxido, nitrato ou alcóxido. A distribuição de carga destes e de 
outros complexos “uranilo-anião” monopositivos é indeterminada e provavelmente não será 
válido considerá-los como espécies do tipo UO22+.A- onde A = hidróxido, nitrato, etc. 
Num estudo semelhante, Anbalagan et al.76 usaram ESI para gerar complexos de uranilo 
contendo aniões de halogéneos ou percloratos, juntamente com água ou álcool como adutos, e 
examinaram a dissociação por CID. A decomposição dos complexos contendo brometo ou 
percloratos resultaram em espécies do tipo “uranilo-anião”, enquanto que as espécies com 
cloreto e iodeto resultaram em uranilo-hidróxido e UO2+ hidratado. A substituição da água por 
álcool como ligando aumenta a tendência de eliminação de ácidos. Os resultados foram 
interpretados com base nas diferentes tendências para a transferência de protão dos complexos 
hidratados durante o CID. 
VanStipdonk et al.77 observaram a oxidação de 2-propanol num estudo de CID de uranilo 
complexado por nitrato e pelo álcool. Observou-se a conversão de 2-propanol em acetona e de 
2-propóxido em acetaldeído mas no caso de 1-propanol ou 2-metil-2-propanol o mesmo não se 
verificou. 
Chien et al.78 estudaram a hidratação de três complexos uranilo-anião do tipo UO2A+(A = 
acetato, nitrato, hidróxido) e concluíram que as constantes relativas de formação de mono-
hidratos tinham a seguinte ordem: acetato > nitrato >> hidróxido. Esta observação foi explicada 
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tendo em conta a maior doação de densidade electrónica ao centro metálico por parte do 
hidróxido, diminuindo assim a acidez de Lewis do uranilo e reduzindo a velocidade de 
hidratação. Por outro lado, no caso do acetato e nitrato existiria um maior número de graus de 
liberdade para acomodar o excesso de energia resultante da reacção de hidratação. 
Groenewold et al.79 estudaram as reacções de complexos de UO2+, ligado a duas ou três 
acetonas, com oxigénio na fase gasosa. Para todos os complexos se observou a adição de uma 
molécula de O2. No entanto, para complexos com zero, um ou quatro ligandos não há ligação ao 
oxigénio. Ou seja, nos complexos com duas ou três acetonas, os ligandos vão reduzir a acidez 
de Lewis de UO2+ permitindo a ligação ao O2 que é também um ácido de Lewis. 
VanStipdonk et al.80 produziram complexos de uranilo solvatados por ligandos neutros, 
especificamente acetona. Os autores estudaram os vários caminhos de fragmentação dos 
diferentes iões complexos uranilo-acetona mas não observaram a formação do ião uranilo 
simples. Um resultado notável deste estudo foi o facto de o uranilo na fase gasosa se encontrar 
coordenado a cinco moléculas de acetona. Na fase aquosa observa-se uma esfera de 
coordenação de cinco moléculas de água, o que mostra uma clara ligação entre os resultados da 
fase gasosa e a química em solução. Mais recentemente, os mesmos autores usaram ESI para 
gerar complexos iónicos duplamente carregados compostos pelo ião uranilo e ligandos nitrilo e 
estudaram a influência do número e tipo de ligandos nas reacções do ião uranilo com a água. 81 
No geral, foram observados dois caminhos reaccionais, a adição directa de uma ou mais 
moléculas de água aos complexos, ou reacções de transferência de carga das quais resultaram 
complexos de hidróxido de uranilo [UO2OH] por colisão com as moléculas de água e eliminação 
de ligandos nitrilo protonados.  
Um grande avanço na compreensão fundamental da especiação de uranilo vem de estudos 
espectroscópicos realizados por Groenewold et al.82 que fornecem informação acerca das 
ligações e estrutura dos complexos de uranilo. Os estudos iniciais recaíram sobre uranilo 
coordenado com acetona ou acetonitrilo e os resultados foram interpretados em termos de 
nucleofilicidade dos ligandos coordenantes.  
Os estudos de solvatação de uranilo tal como os descritos acima são bastante importantes no 
âmbito da especiação de urânio e outros actinídeos no ambiente, em vários pontos do ciclo do 
combustível nuclear e em problemas radiotoxológicos. Nos últimos anos tem-se observado um 
maior interesse nas técnicas de espectrometria de massa acopladas a ESI para estudar espécies 
de actinídeos, maioritariamente urânio. Moulin e colaboradores usaram ESI/MS para estudar a 
especiação de tório e urânio em soluções e resumiram o trabalho em dois artigos de revisão.83,84 
Num artigo relacionado, Moulin e colaboradores85 usaram ESI/MS para estudar a interacção de 
uranilo com ácido 1-hidroxietano-1,1’-difosfónico, um composto que é promissor para a 
remoção do urânio nos humanos.  
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Outros exemplos recentes de estudos por ESI/MS de complexação de uranilo por compostos com 
relevância no ambiente são o trabalho de Pasilis e Pemberton86 com o acido cítrico e o trabalho 
de Groenewold et al.87 com o sideróforo desferrioxamina.  
A espectrometria de massa com ESI tem sido usada com sucesso para caracterizar complexos de 
U(VI) com interesse biológico e ambiental. No entanto ainda há muito trabalho a fazer na área 
da complexa química em fase gasosa de U(VI) e de espécies com U(VI) antes de se poder 
caracterizar as espécies de U(VI )em águas naturais. Pasilis et al.88 usaram recentemente, e 
pela primeira vez, ESI-FTICR-MS para esclarecer o comportamento de espécies contendo uranilo 
na fase gasosa. Os autores mostraram que grande parte das espécies detectadas, não existiam 
na solução inicial mas eram formadas durante o processo de dessolvatação ou em reacções que 
ocorriam na célula de ICR. Na sequência deste trabalho, Somogyi et al. estudaram as reacções 
dos iões formados por ESI duma solução de citrato de uranilo.89 
 
 
1.2 Espectrometria de massa de ressonância ciclotrónica de 
iões com transformada de Fourier 
1.2.1  Introdução histórica90-92 
A espectrometria de massa é uma técnica com uma vasta gama de aplicações em diferentes 
áreas. Pode ser usada para estudos analíticos mas também para o estudo da reactividade em 
fase gasosa em áreas tão diversas como a química fundamental, ou até mesmo na bioquímica, 
catálise e química do ambiente. Dos vários tipos de técnica de análise de massas, a 
espectrometria de massa de ressonância ciclotrónica de iões com transformada de Fourier, tem 
merecido especial atenção devido à sua capacidade de determinar massas combinando uma 
elevada resolução e exactidão, maior que em qualquer outra técnica. É bastante versátil 
permitindo a adaptação para variadíssimas medidas analíticas e físico-químicas. Pode ser usada 
para obter espectros de massa de alta resolução de iões formados por praticamente todos os 
métodos de ionização conhecidos e realiza espectrometria de massa tandem. A sua 
versatilidade vem do facto de poder armazenar e manipular os iões. O espectrómetro de massa 
FTICR analisa e detecta as massas iónicas usando métodos que são únicos entre as várias 
técnicas de espectrometria de massa. 
FTICR-MS baseia-se na teoria da ressonância ciclotrónica de iões que foi desenvolvida por 
Lawrence na década de 1930: partículas carregadas sob a acção dum campo magnético 
uniforme, são forçadas a mover-se em órbitas circulares com um período de revolução 
constante; aplicando um campo eléctrico oscilante com uma frequência igual à frequência de 
ciclotrão das partículas, estas podem ser aceleradas. Lawrence construiu o primeiro ciclotrão 
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acelerador de partículas para estudar as propriedades fundamentais do átomo. Ainda nos anos 
30, foi projectada a primeira armadilha de iões por Penning, utilizando um campo eléctrico e 
magnético para confinar os iões.  
Em 1949, o princípio da ressonância ciclotrónica de iões foi pela primeira vez incorporado num 
espectrómetro de massa chamado omegatrão por Hipper, Sommer e Thomas mas este teve 
pouca utilização devido ao baixo poder de resolução e à pequena gama de massas. Mais tarde, 
Wobschall e colaboradores desenvolveram um novo tipo de detector que aumentou a 
sensibilidade dos aparelhos e Llewellyn criou uma célula de iões, “drift cell”, dividida em três 
partes, fonte, analisador e detector, em que a principal vantagem era a separação da zona de 
ionização da zona de ressonância. Nos anos seguintes foram desenvolvidos vários instrumentos 
com diferentes desenhos com o objectivo principal de estudar reacções ião/molécula. Em 1970, 
McIver introduz a célula de confinamento de iões que vem a ser um dos maiores avanços na 
técnica de ICR-MS. Nesta célula, os iões são formados e detectados num único compartimento e 
podem ser armazenados por maiores períodos de tempo, o que melhora grandemente a 
sensibilidade dos aparelhos. Em 1974, Comisarow e Marshall adaptaram as transformadas de 
Fourier à espectrometria de ICR e construíram o primeiro FTICR-MS (Figura 1.5). Desde então o 
interesse neste tipo de espectrometria de massa tem aumentado, bem como o número de 
aparelhos FTMS utilizados.  
 
 
Figura 1.5 Representação esquemática da célula de confinamento de iões e obtenção de sinal num 
aparelho de FTICR-MS (imagem adaptada de www.ivv.fraunhofer.de/ms/ms-analyzers.html, 6 de Maio 2008, 
16h) 
 
 
1.2.2  O Espectrómetro de FT/ICR91-93 
Todos os instrumentos de FTICR-MS têm em comum quatro principais componentes. O magnete 
supercondutor cria um campo magnético forte que varia desde os 3 T até aos 20 T. No centro 
do campo magnético encontra-se a célula de análise onde os iões são armazenados, 
manipulados e detectados. Existem vários tipos de células de análise que estão representadas 
na Figura 1.6. 
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Figura 1.6 Diferentes configurações de células de ICR. E = Excitação, D = Detecção, T = 
Confinamento (“Trapping”); (a) cúbica, (b) cilíndrica, (c) placas de confinamento segmentadas para 
linearizar o potencial de excitação, (d) e (e) células abertas, (f) célula dupla e (g) “matrix-
shimmed”. 93 
 
A célula cúbica foi a primeira a ser utilizada, é composta por seis placas que formam um cubo. 
Esta célula está orientada segundo o campo magnético de forma a que um par de eléctrodos 
opostos esteja ortogonal em relação às linhas de campo magnético e as restantes quatro faces 
fiquem paralelas. Os pratos perpendiculares ao campo magnético são denominados pratos de 
confinamento. Os restantes pratos são usados para a excitação e detecção dos iões. Foram 
desenvolvidos outros tipos de células de modo a diminuir os efeitos não ideais do campo 
eléctrico aplicado na célula, mas nenhuma demonstrou uma melhoria em todos os aspectos. 
O terceiro componente dum instrumento de FTICR-MS é um sistema de alto vácuo. Esta técnica 
é mais sensível à pressão que outras técnicas de espectrometria de massa e é necessário alto 
vácuo, pressões na ordem de 10-9 Torr, para obter boa resolução. Para atingir estas pressões tão 
baixas são utilizadas bombas turbomoleculares ou criogénicas. As baixas pressões são apenas 
necessárias no momento da detecção; uma vez que a formação de iões e a detecção são 
acontecimentos separados no tempo, a pressão pode ser mais elevada no início e o alto vácuo 
ser reposto antes da detecção. A maioria dos sistemas de vácuo está equipada com válvulas 
pulsadas que permitem que a pressão aumente por períodos limitados de tempo, como por 
exemplo para introduzir um reagente para estudos ião/molécula ou CID dos iões armazenados. 
O quarto componente é um sistema electrónico responsável pelo controlo de todo o 
instrumento, processamento do sinal e tratamento de dados. Este engloba entre outros, um 
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controlador do sistema de vácuo, um controlador da célula de ICR (voltagens), um sintetizador 
de frequências, amplificadores de sinal de excitação e detecção e um conversor analógico-
digital. 
 
1.2.3  Aspectos fundamentais93  
Os aspectos fundamentais da técnica de FTICR-MS podem ser compreendidos através de 
modelos simples. 
- A frequência ciclotrónica dos iões, o raio, a velocidade e a energia em função da massa/carga 
iónica e intensidade do campo magnético derivam directamente do movimento de um ião num 
campo magnético estático e uniforme. 
- O movimento ciclotrónico dos iões pode tornar-se coerente (e como tal observável) por 
aplicação duma corrente eléctrica espacialmente uniforme – excitação com a mesma 
frequência que a frequência ciclotrónica ou seja ressonante. O sinal de ICR (no domínio do 
tempo) resulta da indução de uma carga “imagem” oscilante em dois eléctrodos paralelos 
opostos. Um espectro de frequências (convertível em massas) é obtido por transformada de 
Fourier do sinal digitalizado de ICR no domínio do tempo. 
- O confinamento dos iões por aplicação de um campo eléctrico tridimensional axial 
quadrupolar faz variar a frequência ciclotrónica dos iões enquanto que a excitação e detecção 
se mantêm lineares (isto é, dobrar a amplitude de excitação dobra o sinal de ICR detectado) 
mas com uma constante de proporcionalidade reduzida. Daqui deriva uma calibração de massas 
bastante simples. Logo, FTICR-MS pode ser realizado do mesmo modo em células de colisão com 
geometrias bastante variadas. 
- As colisões afectam o sinal de ICR de uma forma simples e permitem termalizar e compactar 
um pacote de iões para uma melhor detecção. 
- Apesar de FTICR-MS já ter sido acoplado a praticamente todo o tipo de fontes de ionização, a 
maioria destas fontes funciona melhor fora do magnete. Assim, têm sido desenvolvidos vários 
métodos para guiar os iões até à célula dentro do magnete de campo elevado. 
Todas estas variáveis podem ser combinadas em inúmeras sequências experimentais de modo a 
permitir realizar espectrometria de massa tandem. 
 
1.2.3.1  Movimento dos iões91,93 
Um ião em movimento na presença de um campo magnético uniforme B (na direcção de z)está 
sujeito a uma força definida pela equação 1.3 
 
1.3 
 
Bqv
dt
dv
mF ×===  aceleração x massa 
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onde m, q e v são a massa iónica, carga e velocidade, respectivamente. Esta força é chamada 
Força de Lorentz e obriga o ião a movimentar-se numa órbita circular no plano xy, movimento 
de ciclotrão (Figura 1.7). 
 
 
Figura 1.7 Representação do movimento de ciclotrão para um ião positivo ou negativo devido à 
presença de um campo magnético na direcção perpendicular ao plano do papel.94 
Se vxy for a velocidade do ião no plano xy e tendo em conta que a aceleração angular é definida 
por 
 
1.4 
 
r
v
dt
dv xy
2
=
e a velocidade angular definida por 
 
1.5 
 
r
v
ω xy=
chega-se à equação fundamental de ciclotrão  
 
1.6 
 
m
qB
ωc =
onde cω  é a frequência de ciclotrão do ião em rad-1. 
Um aspecto importante da equação fundamental de ciclotrão é que, para iões com a mesma 
razão massa - carga, a frequência de ciclotrão é igual e independente da velocidade. Este facto 
é bastante útil na espectrometria de massa de ICR uma vez que não é necessário focar a 
energia de translação dos iões para obter uma determinação precisa da razão m/q. 
Combinando as equações 1.5 e 1.6, obtém-se o raio da órbita ciclotrónica de um ião 
 
 
1.7 
 qB
mv
r xy=
A energia translacional de um ião em equilíbrio com o ambiente é dada por 
 
 
1.8 
 
Tk
mv
B
xy ≈
2
2
 
onde kB é a constante de Boltzman. Combinando as duas últimas equações obtém-se 
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De acordo com esta equação, pode ver-se que, à temperatura ambiente, um ião de carga um e 
massa igual a 100 u, num campo magnético de 3 T tem uma órbita com um raio de 0,08 mm; 
nas mesmas condições um ião de massa 10000 u terá um raio orbital de apenas 0,8 mm. Estes 
valores mostram que o campo magnético tem capacidade para confinar todo o tipo de iões, 
mesmo de massas bastante elevadas. 
Apesar de o campo magnético confinar os iões no plano xy de acordo com o movimento 
ciclotrónico, os iões ainda se podem mover paralelamente ao campo magnético, ao longo do 
eixo do z. Para restringir o movimento axial dos iões, introduz-se um campo eléctrico por 
aplicação de um pequeno potencial eléctrico, Vt, nos pratos de confinamento perpendiculares a 
B e a uma distância igual do centro da célula. Este campo eléctrico cria um fosso de potencial 
na direcção ode z, originando dois novos tipos de movimento dos iões, de oscilação axial e de 
magnetrão. O movimento de ciclotrão sofre também uma pequena perturbação.  
O potencial aplicado é quadrupolar, o que faz com que os iões sofram de uma oscilação axial 
entre os dois pratos ao longo de z, com uma frequência dada por  
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onde α é uma constante relacionada com a geometria da célula e a é a distância entre os 
pratos de confinamento. 
O potencial de confinamento produz também uma força radial que se opõe à força magnética 
de Lorentz. 
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Combinando as equações das duas forças referidas obtém-se 
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 Resolvendo a equação em ordem a ω, obtêm-se duas frequências de rotação em vez da 
frequência de ciclotrão observada na ausência de campo eléctrico 
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onde ωz é a frequência de oscilação axial e ωc a frequência do ciclotrão num sistema sem 
perturbações. 
 
Os três modos naturais de movimento dos iões estão representados na Figura 1.8. As 
frequências de magnetrão e de oscilação axial são muito menores que a de ciclotrão e em geral 
não são detectadas. 
 
 
Figura 1.8 Representação esquemática dos três tipos de movimento descritos por um ião na célula 
de ICR: m- movimento de magnetrão; c- movimento de ciclotrão; T- movimento de oscilação axial.93 
 
 
Na presença do campo eléctrico existe uma massa crítica a partir da qual o campo magnético 
não é suficientemente forte para se opor à componente radial do campo eléctrico e o ião deixa 
de ter uma trajectória estável, entrando em movimento espiral para o exterior da célula. Esse 
valor é determinado igualando a frequência de magnetrão e de ciclotrão reduzido ou seja  
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Para uma célula de ICR cúbica com α = 1,386; a = 2,54 cm; B = 3 T e V =1 V obtém-se uma 
massa crítica de 50492 u. 
 
 
1.2.3.2 Detecção de iões 
 O movimento ciclotrónico por si só não gera um sinal eléctrico detectável. No momento da 
formação dos iões e introdução na célula, o seu movimento não está em fase. Assim, a carga 
induzida por um ião num dos pratos de detecção vai ser anulada por uma carga igual induzida 
no prato oposto por outro ião com uma diferença de fase de 180º. O resultado das cargas 
detectadas nos dois pratos vai ser zero. Além disso, o raio ciclotrónico de iões termalizados é 
muito pequeno para induzir um sinal detectável, mesmo que todos os iões com a mesma m/q 
estivessem em fase.  
Através da aplicação de um campo eléctrico oscilante de radiofrequências nos pratos de 
excitação, os iões com frequências de ciclotrão correspondentes às frequências aplicadas vão 
entrar em ressonância absorvendo energia e adquirindo coerência de fase à medida que se 
movimentam para órbitas maiores. Formam-se então pacotes de iões com a mesma razão 
massa/carga que se movem coerentemente. 
Assumindo que a energia absorvida durante o tempo de excitação, t, é convertida em energia 
cinética, chega-se à seguinte expressão 
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em que E0 é a intensidade do campo eléctrico de radiofrequências. 
Tendo em conta a expressão acima e que 
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pode calcular-se o raio orbital pós-excitação 
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De notar que o raio pós-excitação é independente do valor de m/z. Assim, todos os iões numa 
determinada gama de m/z podem ser excitados para o mesmo raio de órbita por aplicação dum 
campo eléctrico de radiofrequências com uma intensidade constante com a frequência.  
O movimento coerente dos iões resultante da excitação pode agora induzir uma “corrente 
imagem” alternadamente em cada um dos pratos de detecção. Estas correntes podem ser 
convertidas em voltagens, amplificadas e digitalizadas, dando origem a um sinal discreto no 
domínio do tempo – transiente - igual ao somatório das sinusóides representativas do 
movimento de ciclotrão de cada pacote de iões com a mesma razão massa/carga. Este sinal é 
definido por  
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em que , 0N τ  e φ são ,respectivamente, o número de iões, a constante de amortecimento e a 
fase inicial dos iões com a mesma m/z. Uma das 
principais causas de amortecimento do sinal é a 
colisão com neutros existentes na célula que faz 
com que o pacote de iões perca a coerência no 
movimento.  
Através de uma transformada de Fourier 
converte-se o sinal no domínio do tempo num 
sinal no domínio das frequências e traça-se um 
espectro da intensidade do sinal em função das 
frequências ciclotrónicas dos iões presentes. Uma 
vez que a frequência ciclotrónica está relacionada 
com a razão m/z, é possível converter o gráfico, 
fazer uma calibração e criar um espectro de 
massa de intensidade versus m/z. A  
ilustra o processo de conversão do sinal através 
das transformadas de Fourier.  
 
Figura 1.9 Processo de obtenção do 
espectro de massas a partir do transiente 
por transformadas de Fourier.99 
Figura 1.9
 
1.2.3.3 Calibração e resolução de massas91,93 
De acordo com a equação 1.13, vê-se que a relação entre a frequência detectada, ou seja, a 
frequência de ciclotrão reduzida e as razões massa/carga não são lineares. Deste modo, é 
possível definir a partir desta equação uma equação de calibração de massas  
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onde A e B são constantes que podem ser obtidas a partir das frequências dos picos de dois iões 
com razões m/z conhecidas. Uma calibração de massas pode ser usada durante períodos 
relativamente longos uma vez que os campos magnéticos produzidos pelos magnetes 
supercondutores utilizados actualmente são bastante estáveis. 
Da primeira derivada em relação a m da equação fundamental do ciclotrão obtém-se a seguinte 
relação  
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onde Δωc é habitualmente definido como a largura de um pico a meia altura. 
Esta relação mostra que em FTICR-MS o poder de resolução de frequências é igual ao poder de 
resolução de massas. Como a frequência de um pico do espectro de massa FTICR é 
aproximadamente definido como a frequência ciclotrónica, a resolução de massas é expressa 
como 
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Da expressão pode ver-se que a resolução é directamente proporcional à intensidade do campo 
magnético e inversamente proporcional à massa. Outros factores que afectam a resolução são a 
duração do sinal, a pressão dentro da célula e a densidade de iões. Como já foi dito 
anteriormente, a resolução aumenta com a duração do sinal transiente, aumentando também a 
razão sinal/ruído, ou seja, a sensibilidade. Esta é uma característica importante da FTICR-MS 
uma vez que nas restantes técnicas de MS o aumento da resolução implica uma diminuição da 
sensibilidade. Para pressões elevadas o número de colisões aumenta e o movimento perde 
coerência, diminuindo o sinal e assim a resolução. Um número elevado de iões na célula obriga 
a entrar em conta com as repulsões ião/ião que podem desviar iões para zonas em que o campo 
magnético não é uniforme e dificultar a sua detecção. 
O limite superior de detecção da técnica está relacionado com a massa crítica, ou seja, a massa 
a partir da qual o campo eléctrico não consegue sobrepor-se ao campo magnético e os iões são 
ejectados axialmente da célula até colidirem com os pratos de confinamento. De acordo com a 
equação 1.16, que expressa a massa crítica, esta pode ser aumentada modificando os 
parâmetros da equação, ou seja, aumentando campo magnético, aumentando as dimensões da 
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célula, diminuindo o potencial de confinamento ou alterando a geometria da célula. Além da 
massa crítica, a detecção de massas muito elevadas pode sofrer interferência do ruído de fundo 
uma vez que estas correspondem a frequências muito baixas. A utilização de um campo 
magnético mais intenso fará corresponder uma frequência mais elevada a uma mesma razão 
massa/carga. 
O limite inferior do intervalo de massas detectável é determinado pela velocidade do 
digitalizador de sinal, que deve ser igual ao dobro da frequência observável mais elevada. De 
acordo com o teorema de amostragem de Nyquist, para conhecer a verdadeira frequência de 
uma sinusóide é necessário proceder a uma amostragem pelo menos duas vezes por ciclo. 
Quanto mais baixa for a massa a detectar, mais rápido terá que ser o digitalizador ou mais 
intenso o campo magnético. 
 
 
1.2.3.4 Aspectos práticos91,94 
Para uma dada velocidade de digitalização, iões excitados cuja massa está fora do intervalo de 
detecção, podem, por vezes, dar origem a picos que surgem como frequências mais baixas, pois 
a amostragem do sinal analógico não é suficientemente rápida. A este fenómeno chama-se 
“foldover” ou dobragem de picos e pode ser utilizado para detectar iões com massas abaixo do 
limite mínimo de detecção de um determinado aparelho. 
Para além dos picos dobrados, podem aparecer no espectro vários sinais resultantes de 
distorções relacionadas com a não linearidade na experiência de FTICR-MS. Para além das 
frequências relativas aos três tipos de movimento dos iões, podem também aparecer picos 
correspondentes a frequências múltiplas da fundamental, harmónicas, ou combinações das 
frequências naturais, “sidebands”.  
Quando o raio ciclotrónico pós-excitação é próximo dos pratos de detecção, o sinal detectado 
em vez de ter uma forma sinusoidal aproxima-se mais de uma onda quadrada, cujo espectro 
contém picos relativos à frequência fundamental e às frequências harmónicas ímpares. O 
segundo tipo de distorção é a modulação na qual a resposta observada corresponde à 
combinação de duas ou de todas as frequências relativas aos movimentos fundamentais dos 
iões. Por exemplo, quando um ião descreve uma combinação de movimentos ciclotrónico e 
axial, o espectro vai exibir “sidebands” a ω+ ± 2ωт. Na prática, todos estas perturbações são de 
menor magnitude relativamente à frequência fundamental de ciclotrão. 
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1.2.4  A experiência de FTICR-MS91-97 
O aparelho de FTICR-MS opera de uma forma bastante diferente da maioria dos outros 
espectrómetros de massa. 
Nos outros espectrómetros de massa, depois da formação dos iões na fonte de ionização, os iões 
são acelerados de modo a formar um feixe focado e, de seguida, os iões são seleccionados de 
acordo com a sua razão m/z ao passarem por zonas separadas com campos eléctricos e ou 
magnéticos. As colisões ião/ molécula requerem uma câmara de reacção separada e finalmente 
a detecção dos iões. Por outras palavras, cada passo está separado no espaço. Em contraste, 
em FTICR-MS todos os passos experimentais descritos acima ocorrem no mesmo espaço, a célula 
de análise, mas são separadas no tempo. A Figura 1.10 mostra um exemplo de uma sequência 
experimental em FTICR-MS, comparando cada passo a uma operação convencional num 
laboratório de química. As experiências de FTICR-MS consistem numa série de eventos a 
chamada sequência experimental. Uma sequência experimental simples é composta por quatro 
eventos: formação de iões, excitação dos iões, detecção e remoção, como está ilustrado na 
Figura 1.10. 
 
Figura 1.10 Sequência geral de eventos numa experiência de FTICR-MS e correspondência com os 
passos duma experiência laboratorial convencional.98  
 
 
1.2.4.1 Formação de iões 
Em FTICR-MS os iões podem ser formados por qualquer um dos métodos de ionização usados em 
espectrometria de massa.  
Para compostos voláteis este processo pode ocorrer permitindo a entrada do vapor neutro para 
dentro da célula através de uma válvula e ionizando in situ – ionização interna. A técnica mais 
comum de ionização interna é a ionização electrónica (IE), onde um feixe de electrões de 
energia e corrente controladas (normalmente 70 eV e 1 µA) atravessa a célula ao longo do eixo 
z e vai criando iões no seu percurso. A interacção dos electrões com os neutros pode resultar 
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tanto na remoção de um electrão de valência, formando um ião positivo, como na captura de 
um electrão para formar um ião negativo. O feixe de electrões pode também ser usado para 
ionização química na qual um reagente apropriado é ionizado pelo feixe de electrões e vai 
colidir com os átomos da amostra que são assim ionizados por transferência electrónica ou 
protónica. Outro método de ionização é a fotoionização que ocorre da mesma forma mas com 
um feixe de luz a substituir o feixe de electrões. Estas técnicas foram as primeiras a ser 
implementadas com FTICR-MS e foram usadas em inúmeros estudos de mecanismos de reacções 
ião/molécula, estrutura e energética de iões, cinéticos e de identificação de compostos. 
Apesar dos métodos de ionização interna terem uma vasta gama de aplicações, na maioria das 
vezes é preferível ter uma fonte de iões acoplada ao espectrómetro de massa que forme os iões 
fora da célula pois esta permite ionizar amostras não voláteis e termicamente instáveis (por 
exemplo, metais, péptidos, proteínas, polímeros, etc.). Estas fontes de ionização externas 
podem dividir-se em duas categorias. Na primeira, as amostras não voláteis são colocadas na 
superfície da sonda e esta é posicionada junto à célula de ICR; segue-se a dessorção/ionização 
e os iões formados vão directamente para a célula onde são armazenados. Dois exemplos mais 
comuns deste tipo de fontes são a dessorção/ionização com lasers (LDI) e a dessorção/ionização 
com laser assistida por matriz (MALDI). Na LDI, lasers pulsados, como o de CO2 ou Nd:YAG com 
uma densidade de potência de 108 W cm-2, são focados na superfície da amostra, formando um 
plasma de moléculas neutras e iões que são armazenados na célula de análise. Na técnica de 
MALDI a amostra é dispersa numa matriz sólida pouco volátil e, quando a matriz absorve os 
fotões emitidos por um laser pulsado de grande intensidade (355 nm), a amostra é vaporizada. 
Na segunda categoria, as técnicas operam a pressões tão elevadas que a fonte de iões tem que 
estar separada da célula de ICR por vários estágios de bombagem diferencial de modo a atingir 
a baixa pressão junto da célula de ICR requerida para a espectrometria de massa. Os múltiplos 
estágios de bombagem requerem que a fonte de iões esteja fora do campo magnético e os iões 
são transferidos para a célula através de sistemas de multipolos ou de lentes electrostáticas.  
Um exemplo deste tipo de fontes é a ionização por electronebulização em que uma solução 
diluída da amostra é dispersa dum capilar sob a forma de “spray” ao qual é aplicado um 
potencial de vários keV. A evaporação das gostas carregadas electrostaticamente deixa as 
moléculas da amostra intactas na fase gasosa, podendo conter uma multiplicidade de cargas. A 
utilização de fontes externas é de maior utilidade pois permite em princípio adaptar qualquer 
tipo e fonte de ionização e permite um mais fácil acesso a esta. 
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1.2.4.2 Excitação e detecção de iões 
O evento que se segue na sequência experimental é a excitação do movimento ciclotrónico dos 
iões. Quando são formados e armazenados na célula de ICR, os iões têm um raio ciclotrónico 
pequeno em relação às dimensões da célula. De modo a poder detectar estes iões, são 
excitados por aplicação de uma corrente sinusoidal aos pratos de excitação. Todos os iões com 
a mesma razão m/z são excitados coerentemente, o que significa que estão agrupados quer 
antes quer depois do período de excitação, ou seja, movimentam-se em pacotes. É possível 
detectar iões de massas diferentes simultaneamente. Para tal, aplicam-se várias frequências 
durante o período de excitação. A corrente imagem que resulta de iões com várias razões 
massa/carga é composto por sinusóides de diferentes frequências e amplitudes – sinal 
transiente. A transformada de Fourier de qualquer fracção do transiente resulta no mesmo 
grupo de iões. Apesar da informação estar presente numa pequena porção do transiente, é 
vantajoso usar toda a duração do sinal, uma vez que a resolução aumenta com o comprimento 
do transiente gravado. O máximo de resolução que pode ser obtido para um conjunto de dados 
é descrito pela equação  
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 onde R é a resolução fc é a frequência ciclotrónica e T é a duração do transiente . A 
dependência da resolução da duração do transiente é ilustrada na Figura 1.11 que compara os 
resultados da transformada de Fourier do mesmo transiente com tempos crescentes de 
duração. Obtém-se melhor resolução para transientes mais longos. No entanto, existe uma 
limitação física para a duração máxima que o transiente pode ter. A amplitude do transiente 
decai à medida que as colisões entre iões e neutros dentro da célula de ICR destroem a 
coerência do sinal para um pacote de iões. Por esta razão, FTICR-MS tem melhores resultados 
no alto vácuo onde a frequência de colisões é menor.  
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Figura 1.11 Demonstração do efeito do tempo de aquisição do transiente na resolução do espectro 
de massa. Os três espectros mostram a diferente resolução obtida para a mesma amostra, 
aumentando a duração dos transientes da esquerda para a direita.99 
 
 
É possível executar experiências mais complexas (MS/MS) adicionando diversas combinações de 
passos de excitação ou pausas à sequência experimental. A inclusão de pausas de duração 
variável na sequência experimental permite que os iões possam colidir e reagir com espécies 
neutras existentes na câmara de vazio do espectrómetro de massa. Podem ser aplicados 
diferentes tipos de excitação aos pratos da célula para manipular os iões de modo selectivo. 
Iões com uma determinada razão massa/carga podem ser excitados enquanto uns permanecem 
no centro da célula e outros são ejectados. 
Na Figura 1.12 pode ver-se um exemplo de uma experiência de MS/MS. Depois dos iões serem 
formados e armazenados na célula de ICR, são isolados os iões que se pretende estudar. Estes 
são depois excitados, aumentando assim a 
sua energia cinética. Os iões excitados vão 
depois colidir com um gás (que foi 
introduzido na célula através de válvulas 
pulsadas) e as colisões vão resultar na 
dissociação do ião. Os iões resultantes são 
finalmente detectados. 
 
Figura 1.12 Representação esquemática da 
sequência de impulsos para uma experiência de 
MS/MS.91 
Os impulsos de excitação podem ter diferentes formas (Figura 1.13). No caso de só se querer 
ejectar ou excitar iões de uma certa razão massa/carga, aplica-se uma frequência única. Para 
excitar ou ejectar uma gama de massas o método mais comum é o varrimento rápido de várias 
frequências, usualmente chamado de “chirp”. No entanto, esta técnica de excitação em banda 
larga não é muito precisa na selecção das massas. O varrimento de frequências não é 
completamente uniforme em todo o intervalo, logo, os iões não são todos excitados para o 
mesmo raio ciclotrónico. Para além disso, apresenta ombros nos extremos do intervalo e por 
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isso é difícil ejectar iões com uma certa razão m/z sem ejectar iões com valores de m/z muito 
próximos.  
Nos anos 80, Marshal e os seus colaboradores 
desenvolveram um novo método de excitação. Este 
consiste em primeiro especificar o espectro de 
frequências correspondente ao perfil de excitação 
desejado e em seguida fazer a transformada de 
Fourier inversa para produzir uma onda de 
excitação no domínio do tempo que num único 
impulso pode efectuar combinações variadas de 
excitações ou ejecções. A base deste método de 
excitação chamado SWIFT (“Stored Waveform 
Inverse Fourier Transform”) está representada na 
Figura 1.13 d) e e). No lado direito da figura está 
representada a onda de excitação necessária para 
isolar um determinado ião ou grupo de iões. A 
banda de maior amplitude ejecta os iões de maior 
ou menor frequência que o ião em estudo, e sobre 
este está uma banda de menor amplitude que 
permite excitá-lo para uma órbita maior sem o 
ejectar. É aplicada uma transformada de Fourier 
inversa ao espectro de frequências de modo a obter um sinal no domínio do tempo 
representado na parte esquerda da figura, que pode ser amplificado e aplicado nos pratos de 
excitação da célula. A transformada de Fourier da onda de excitação volta ao espectro original 
de frequências com cortes de frequências mais bem definidos e com uma distribuição de 
energia uniforme nas gamas de frequências especificadas. A onda SWIFT excita em simultâneo 
todos os iões duma determinada gama de massas. 
 
Figura 1.13 Diferentes tipos de 
impulsos de excitação no domínio do 
tempo (esquerda) e no domínio das 
frequências (direita): a) e b) excitação 
em banda; c) varrimento de frequências 
“chirp”; d) e e) SWIFT.93  
Para obter uma boa resolução é necessário gravar um sinal longo no domínio do tempo. No 
entanto, o amortecimento devido à pressão limita o tempo máximo do transiente, como já foi 
dito anteriormente. Uma das formas de obter um transiente mais longo e consequentemente 
uma maior resolução é usar a detecção “heterodyne”. Enquanto no modo de banda larga o sinal 
é obtido directamente a partir da voltagem diferencial induzida entre os dois pratos de 
detecção, na detecção “heterodyne” o sinal imagem é multiplicado por uma frequência de 
referência que é próxima do sinal que se quer detectar. A multiplicação de duas sinusóides 
produz dois novos sinais correspondentes à soma e à diferença das frequências dos dois sinais 
originais. O sinal soma é eliminado por um filtro e apenas o sinal diferença é tratado, 
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permitindo desviar um dado intervalo de frequências para valores mais baixos, o que possibilita 
a utilização de maiores tempos de aquisição e logo um aumento de resolução. 
O uso da transformada de Fourier traz diversas vantagens à técnica e entre elas está a 
vantagem de Fellgett. Esta traduz-se numa maior velocidade (para uma dada resolução) ou 
melhor razão sinal/ruído (para um dado período de aquisição de dados) devido à detecção 
simultânea de todo o espectro em vez do varrimento dos elementos do espectro um a um. Mais 
concretamente, para um espectro com N pontos há um ganho de tempo de um factor N ou um 
ganho em razão sinal ruído de um factor de √N. 
De modo a melhorar a razão sinal/ruído e a resolução, pode usar-se a apodização que é um 
procedimento comum noutras técnicas com FT. A apodização consiste em multiplicar o sinal no 
domínio do tempo por uma função matemática do tipo exponencial de modo a que depois de 
aplicada a transformada de Fourier se obtenha um espectro com melhor resolução ou razão 
sinal/ruído. Esta é também uma forma eficaz de reduzir o alargamento da base dos picos, 
típico da forma Lorentziana, para que não encubram picos vizinhos de menor intensidade. 
FTICR MS tem uma maior resolução que a maioria das outras técnicas de espectrometria de 
massa. Tem também uma exactidão na determinação de massas na ordem de poucos ppm numa 
gama alargada de m/z. Apesar da exactidão das massas aumentar com a resolução, isto nem 
sempre acontece em FTICR-MS. Existem um certo número de factores que podem limitar a 
exactidão das massas enquanto permitem uma boa resolução. 
 
1.2.4.3 Remoção 
A remoção é usada para limpar a célula de qualquer ião para não interferir numa próxima 
sequência experimental. É normalmente conseguida por aplicação de potenciais simétricos 
elevados nas placas de confinamento, provocando a neutralização dos iões de sinal oposto ao 
aplicado. 
 
1.3 Reacções ião/molécula em fase gasosa100,101 
O estudo de reacções ião/molécula na fase gasosa, particularmente em condições de baixa 
pressão como na espectrometria de massa, fornece informação relativa às propriedades físicas 
e químicas das espécies iónicas. Ao contrário da fase condensada, onde se tem que ter em 
conta a contribuição dos efeitos de interacção com o solvente ou matriz, na fase gasosa as 
reacções podem ser estudadas na ausência de distúrbios externos. Assim, as tendências 
periódicas baseadas, por exemplo, na estrutura electrónica ou raio iónico, podem ser obtidas 
sem qualquer interferência. Podem ser geradas e estudadas espécies exóticas e intermediários 
de reacção. O facto de se trabalhar a baixas pressões diminui a frequência das colisões e, 
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consequentemente, a velocidade de reacções bastante rápidas, por exemplo de iões metálicos 
coordenantes insaturados, permitindo assim que estas sejam estudadas. A espectrometria de 
massa FTICR é uma das técnicas mais utilizadas para o estudo destas reacções uma vez que 
permite obter informação em termos de cinética, mecanismos e energética das reacções.  
 
Figura 1.14 Comparação da variação de energia
potencial para uma reacção em fase gasosa e em
fase condensada 101 
As diferenças nas velocidades de reacção entre fase gasosa e solução são facilmente 
compreendidas através do diagrama da Figura 1.14. A linha no topo do diagrama mostra como 
varia a energia potencial dos reagentes na 
fase gasosa à medida que um ião A+ se 
aproxima duma molécula B. Inicialmente, a 
energia potencial diminui com a 
aproximação das duas partículas. Esta 
diminuição é devida às forças eléctricas 
atractivas de longo alcance que existem 
entre ião e molécula. Como resposta a 
essas forças, as partículas vão–se movendo 
cada vez mais rápido até colidirem. No 
momento da colisão forma-se um complexo 
intermediário que é mais estável que as 
duas partículas separadas. De modo a que 
a reacção prossiga é necessário ultrapassar 
uma barreira energética quase tão elevada como a energia interna do complexo intermediário. 
Assim, nem todas as colisões resultam nos produtos finais da reacção. Como tal, a velocidade 
da reacção depende não só da velocidade das colisões como da eficácia destas. 
Quando a mesma reacção se dá em solução a curva de energia potencial é bastante diferente. 
Em primeiro lugar, a curva de energia potencial encontra-se a valores muito mais baixos, uma 
vez que a transferência das partículas para a solução consome bastante energia de modo a que 
estas estabilizem no solvente. Uma vez dissolvidos no solvente, tanto o ião como a molécula 
neutra estão rodeados de moléculas de solvente que atenuam as forças atractivas que induzem 
a colisão dos gases. Antes que o ião e a molécula se encontrem é necessário destruir parte da 
esfera de solvatação. A velocidade da reacção é assim dependente da energia necessária para 
destruição da esfera de solvatação, o que torna a reacção em solução bastante mais lenta do 
que na fase gasosa. 
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1.3.1  Eficiência de reacção – constante teórica para colisões 
ião/molécula102 
A eficiência duma reacção é definida como a probabilidade de haver reacção por cada 
interacção dos reagentes, ou seja, é a razão entre a constante de velocidade da reacção e a 
constante teórica de colisão, e traduz a fracção de colisões que resultaram em reacção. São 
vários os factores que influenciam a eficiência das reacções tais como efeitos de excitação 
interna, conservação de spin, etc.. 
Numa primeira aproximação, qualquer energia interna dos reagentes está disponível para 
ultrapassar qualquer barreira energética para que haja reacção, apesar de diferentes tipos de 
energia terem eficiências diferentes na reacção. Na maioria das montagens experimentais os 
reagentes neutros estão à temperatura ambiente e como tal não estarão excitados 
vibracionalmente e terão pouca energia de rotação. No entanto, a formação de iões é 
necessariamente um processo energético onde se atingem temperaturas elevadas, e a 
probabilidade dos iões estarem internamente excitados é alta, a não ser que se incluam alguns 
passos de modo a evitar que tal aconteça. Temperaturas altas permitem popular estados 
electrónicos e vibracionais excitados que podem ter reactividades muito diferentes das do 
estado fundamental. A presença de espécies em estados excitados pode aumentar a 
probabilidade da reacção, o que pode ser compreendido com base no aumento da energia 
disponível para um processo endotérmico. No entanto, existem reacções que apesar de no 
estado excitado serem mais exotérmicas que no fundamental, são menos eficientes devido às 
diferentes interações spin-órbita. 
A caracterização dos efeitos da excitação electrónica é mais fácil de observar devido à grande 
quantidade de energia envolvida, no entanto, já foi demonstrado que tanto a energia 
vibracional como a rotacional podem influenciar a probabilidade das reacções. 
Um exemplo de uma reacção exotérmica que ocorre a uma velocidade apreciavelmente menor 
que o limite teórico de Langevin é o processo atmosférico descrito na equação 1.25, em que 
todas as espécies estão no seu estado fundamental 
 ( ) ( ) ( ) ( )SNNONSO 4g1g124 +∑→∑+ ++++ 1.25 
 
Esta reacção é exotérmica em 1,08eV, conserva o spin e tem um intermediário estável, N2O+, 
que fica 2,46 eV abaixo dos reagentes. No entanto, a constante de velocidade desta reacção é 
cerca de 800 vezes menor que a constante de colisão. Isto acontece pois o intermediário N2O+ 
tem um estado fundamental 2Π, ou seja, para que a reacção prossiga no sentido da formação 
dos produtos finais, são necessárias duas alterações de spin, o que inibe a reacção 
drasticamente. 
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A constante teórica de colisão é controlada pelas forças de longo alcance entre os reagentes, 
enquanto que a constante de velocidade da reacção depende de detalhes na superfície de 
energia potencial, uma vez que os reagentes estão suficientemente próximos para interagirem 
quimicamente. Para todas as moléculas um componente importante da interacção de longo 
alcance com o ião é o potencial ião-dipolo induzido. 
Dado este potencial pode chegar-se à constante teórica de colisão, ou seja, à probabilidade de 
um ião e uma molécula se aproximarem a uma distância quimicamente relevante. Langevin foi 
o primeiro a desenvolver o modelo da constante teórica de colisão e Gioumousis e Stevenson 
quem primeiro reconheceu que a constante teórica de colisão era um limite superior para a 
probabilidade das reacções ião/molécula. 
Quando o neutro tem momento dipolar a situação é mais complicada uma vez que existe uma 
forte direccionalidade para a interacção ião/molécula. Se o dipolo estiver sempre orientado 
favoravelmente relativamente ao ião, o potencial de interacção tem mais um termo e a 
probabilidade de colisão aumenta substancialmente. No entanto, nas colisões reais o momento 
dipolar é rotativo e a força da interacção depende das taxas de rotação relativas e velocidade à 
qual os reagentes se aproximam. Mesmo assim, continua a haver um aumento na probabilidade 
de colisão em relação a uma molécula não polar. Apesar de um número de aproximações terem 
sido desenvolvidas para esta situação, a solução mais útil foi obtida calculando um número 
elevado de trajectórias e parametrizando os resultados para iões termalizados e para iões com 
energias cinéticas hiper-térmicas. 
Estes tratamentos teóricos das reacções ião/molécula são importantes não só por fornecerem 
uma explicação racional para as observações experimentais como também por juntamente com 
os resultados experimentais ajudarem na investigação dos mecanismos reaccionais. Em seguida 
serão resumidas a teoria de Langevin para moléculas apolares, a teoria ADO (“average dipole 
orientation”) e a teoria desenvolvida por Su e Chesnavich com base em cálculos de trajectórias 
e na teoria variacional utilizada neste trabalho. 
 
1.3.2   Teoria de Langevin103 
Sendo o ião e a molécula neutra considerados como partículas pontuais sem energia interna, 
considera-se um ião e uma molécula aproximando-se com uma velocidade relativa v e um 
parâmetro de impacto b.  
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Figura 1.15 Representação duma colisão ião/molécula.103 
 
Para r<∞ a energia relativa do sistema será a soma da energia cinética instantânea e da energia 
potencial 
 
 
1.26 
 
onde é µ a massa reduzida 
A energia potencial quando o ião e a molécula se encontram à distância r é dado por 
 
1.27 
 
onde α é a polarizabilidade do neutro e q a carga do ião. 
 
A energia cinética das partículas da Figura 1.15 é constituída por dois termos, a energia 
translacional em relação ao centro de colisão e a energia de rotação das partículas  
 
 
1.28 
 
A energia rotacional do sistema é dada por  
 
1.29 
 
L é o momento angular orbital das duas partículas e a energia rotacional é então uma força 
centrífuga,ou seja, a energia potencial efectiva do sistema é a soma da energia potencial com a 
força centrifuga, Erot(r) 
 
 
1.30 
 
Assim ,a energia total do sistema pode ser definida como 
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1.31 
 
Na figura está representado um gráfico de Vef(r) versus r a uma energia total do sistema 
constante e para diferentes valores do parâmetro de impacto. 
 
 
Figura 1.16 Representação gráfica da energia potencial efectiva em função da distância 
ião/molécula para colisões N2+/N2. 103 
 
Para b = 0 não há contribuição da força centrífuga e por isso a força potencial efectiva vai ter 
sempre um carácter atractivo qualquer que seja o valor de r.  
Para b > 0 o termo da força centrífuga na energia potencial efectiva cria uma barreira 
energética à colisão por captura. Existe um valor crítico de b = bc para o qual a barreira de 
energia centrífuga iguala o valor da energia relativa do sistema, ou seja, a energia translacional 
é zero e as partículas vão entrar em órbita com uma distância constante rc. Para parâmetros de 
impacto com valores inferiores a bc vai ocorrer colisão por captura, isto é, as partículas com 
determinada energia e parâmetros de impacto aproximam-se até r =0. Para b>bc a barreira 
centrífuga, impede a captura e as partículas são dispersadas para um raio maior.  
Em suma, imaginando um círculo de raio bc perpendicular ao eixo de colisão de um ião e uma 
molécula infinitamente separados; todos os iões que atravessem esse círculo vão colidir por 
captura com a molécula neutra, r=0. A área deste círculo é a secção eficaz de colisão para uma 
determinada velocidade v: 
 
1.32 
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Para determinar a secção eficaz de colisão para uma determinada velocidade é necessário 
calcular bc de modo a que o valor máximo de Vef seja igual a Er. Esta condição verifica-se 
quando  
 
1.33 
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e para Er= Vef(r) para r=rc 
Chega-se assim a  
 ( )( ) 212 rcc Ebqr α= 1.34 
 
 ( ) 4122 rc Eqb α= 1.35 
 
 
2cc br = 1.36 
 
e finalmente a secção eficaz de colisão e constante de velocidade de Langevin são dadas por  
 
 ( ) 212 2)( rcc Eqbv αππσ == 1.37 
 
 ( ) ( ) 2121 22 μαπαπσ qEqvvk rcL === 1.38 
 
Ou, para se trabalhar em unidades SI e obter a constante em cm3.molecula-1.s-1 
 
1.39 
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onde  
q- carga elementar 1,60219x10-19 Coulomb (sA) 
ε0- permitividade no vazio 8,85418 x10-12 m3kg-1s4A2 
αv- polarizabilidade volúmica em m3 (α=4πε0αv) 
µ- massa reduzida em kg 
 
Assim, de acordo com esta teoria, a secção eficaz de colisão é inversamente proporcional à 
velocidade e a constante de velocidade não depende desta. A teoria de Langevin adequa-se a 
constantes de velocidade de reacções simples ião/molécula de baixa energia mas subestima os 
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valores de constante de velocidade para reacções que envolvam colisões ião/molécula polar. 
Para estes casos foram desenvolvidos vários tratamentos teóricos dos quais vamos descrever a 
teoria ADO e o utilizado neste trabalho. 
 
1.3.3  Teoria ADO103 
Moran e Hamill determinaram em 1963 que a contribuição do potencial ião-dipolo na secção 
eficaz de colisão não podia ser ignorada para moléculas com um momento dipolar permanente 
significativo. Trataram a reacção entre um ião e uma molécula polar introduzindo o potencial 
ião-dipolo pontual  
 
1.40 
 
onde µD é o momento dipolar das molécula e θ é o ângulo que o dipolo faz com o eixo do centro 
de colisão. Para simplificar os autores consideraram que o dipolo tinha um ângulo fixo como ião 
e definiram θ=0º. Assim à expressão do potencial efectivo soma-se o termo  
 
2rqDμ−  
 
Seguindo o mesmo raciocínio que na teoria de Langevin e a distribuição térmica de Maxwell-
Boltzmann das velocidades relativas, a constante de velocidade de colisão vem 
 
 
1.41 
 
onde kB é a constante de Boltzmann e T a temperatura absoluta. 
Esta teoria fornece limites superiores das constantes de colisão uma vez que sobrevaloriza o 
efeito do dipolo. É facto aceite que o momento dipolar permanente tem menor efeito na 
secção eficaz de colisão do que o previsto pela teoria de dipolo bloqueado uma vez que o 
campo do ião não anula completamente o momento angular da molécula polar mas apenas 
provoca um bloqueamento parcial. Assim, de acordo com a teoria de orientação média do 
dipolo (ADO) desenvolvida por Su e Bowers, se um parâmetro c que tome valores entre 0 e 1 
representar o grau de bloqueamento do dipolo, a expressão da constante de velocidade vem  
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ou de modo a obter a constante em cm3.molecula-1.s-1 
 
 
1.43 
 
 
A constante de bloqueamento do dipolo C pode ser determinada a partir de dados 
experimentais usando 
 
 
1.44 
 
onde Δk é o aumento incremental da constante de velocidade para reacções de isómeros 
polares em relação a isómeros não polares. C tem normalmente valores entre 0 e 0,25 à 
temperatura ambiente e aumenta não linearmente em função de αμD  
Foi feita uma comparação das várias teorias em relação a resultados experimentais de reacções 
de transferência de protão, e a percentagem de desvios foi de 5% para a teoria ADO, -43% para 
a teoria de Langevin e +170% para a teoria do dipolo bloqueado, mostrando que a kADO é uma 
boa estimativa da constante de colisão de iões com moléculas polares. 
 
1.3.4  Teoria de Su e Chesnavich104,105 
Su e Chesnavich desenvolveram uma nova teoria de colisão ião/molécula. Usaram a teoria 
variacional e métodos de trajectória para investigar a dinâmica clássica de captura no caso de 
um potencial de longo alcance não central. Determinaram um limite superior da constante de 
velocidade térmica através da aproximação variacional. O limite superior foi depois comparado 
com cálculos de trajectória para uma constante de velocidade térmica numa superfície ião–
dipolo, e com dados experimentais das constantes de velocidade duma molécula polar pesada 
com um ião, mostrando haver concordância . 
Nesta teoria o ião é tratado como uma carga pontual e a molécula polar como um rotor rígido 
de duas dimensões sendo o potencial de interacção é descrito por 
 
1.45 
 
onde α é a polarizabilidade média do neutro, r é a distância entre o ião e o centro de massa do 
neutro e θ é o ângulo formado pelo dipolo e r.  
Su, Chesnavich e Bowers mostraram que a razão entre a constante térmica de colisão e a 
constante de Langevin depende apenas de dois parâmetros, TR e I*  
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No entanto, KCOL não varia com I* para uma gama de valores baixos, e à medida que I* aumenta 
kCOL aproxima-se do limite adiabático. Para a maioria dos sistemas reais I* tem valores dentro 
duma gama que não afecta kCOL. Esta gama de valores é definida de acordo com a fórmula 
empírica  
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 ( ) 2121 TkTx BDR αμ== 1.50 
 
Na  está105 um gráfico de Kcol versus Figura 1.17
RT1 . Os resultados da teoria variacional e 
do limite adiabático estão também 
representados para fins comparativos.  
A equação 1.51 é um ajuste empírico à curva 
da trajectória na figura 
 
 
1.51 
 
 
( )⎪⎩
⎪⎨
⎧
≤++
≥+
=
2    ;9754,0
526,10
5090,0
2             ;6200,04767,0
2
x
x
xx
kCOL
Assim para sistemas que satisfaçam a equação 
1.49 a razão de kCOL(T) /kL depende apenas de 
TR e pode ser calculada usando as equações 
1.46 e 1.51 com um erro até 3% 
 
Figura 1.17 Gráfico de KCOL vs 1/√TR para os 
cálculos de trajectória, teoria variacional e
limite adiabático. Os círculos são valores
médios dos resultados para os cálculos de
trajectória para vários valores de 1/√TR.105 
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1.3.5  Determinação de constantes de velocidade106 
Em fase gasosa os estudos cinéticos permitem descrever a evolução de um sistema 
ião/molécula ao longo do tempo de reacção. A variação da composição do sistema ao longo do 
tempo é expressa pela velocidade de reacção em molécula.cm-3.s-1.  
Num espectrómetro de massa FTICR as reacções ocorrem num sistema de colisões múltiplas e 
por isso apenas as cinéticas de desaparecimento de ião podem ser seguidas. Isto porque os iões 
que se formam numa reacção podem reagir com um neutro presente na célula e formar um 
novo ião, sendo como tal é difícil quantificar os iões formados. 
Para a reacção  
 
DCBA +→+ ++ 1.52 
 
o desaparecimento do ião reagente é dado por  
 
 
 
1.53 
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Nas condições de trabalho de FTICR-MS a concentração de ião é sempre muito menor que a 
concentração do neutro, como tal pode considerar-se que a concentração de neutro não varia 
durante o tempo de reacção. Assim, a equação anterior vem 
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Trata-se então de uma reacção de pseudo primeira ordem que pode ser reescrita da seguinte 
forma 
 
 
0)(ln'.)(ln
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Esta equação tem a forma da equação de uma recta. Representando lnd(A+) em função do 
tempo obtém-se uma recta de declive k’ de onde se obtém a constante de velocidade. 
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1.4 Termoquímica de reacções ião/molécula em fase 
gasosa107-109 
A termoquímica dos iões é de grande importância prática na espectrometria de massa. As 
intensidades do ião principal, e os padrões de fragmentação deste, estão intimamente ligados à 
energética dos iões. Apesar da cinética ter também um papel importante, a termodinâmica 
controla os processos favorecidos. 
Medidas termoquímicas de iões isolados fornecem informação do comportamento intrínseco das 
espécies na ausência de solvente. A comparação destes resultados com os mesmos iões na fase 
condensada mostra a influência do solvente na reactividade. 
 
Os valores da termoquímica de iões são normalmente expressos como a diferença entre a 
entalpia ou da energia de Gibbs dos produtos e dos reagentes de uma determinada reacção. 
Estas quantidades fundamentais estão relacionadas pelas equações padrão da termodinâmica  
ΔH= ΔU +Δ(pV) 
e 
ΔG= ΔH-TΔS 
onde 
 ΔU - variação de energia interna molar   ΔH- variação de entalpia molar 
 p – pressão       V -o volume molar 
 T - temperatura       ΔS - variação de entropia molar 
 
A energia de Gibbs de uma reacção é normalmente determinada com base nas medidas da 
constante de equilíbrio de acordo com 
 
°° −=Δ TT KRTG ln 1.56 
 
Para qualquer reacção em fase gasosa, à temperatura de zero K, verifica-se que ΔrH0 = ΔrU0 = 
ΔrG0.  
Muitas vezes na literatura os valores de entalpia são chamados de energia. Apesar de imprecisa, 
esta denominação não traz qualquer erro na prática. Outros termos de uso comum são as 
afinidades que normalmente implicam uma variação de energia ou entalpia e a basicidade ou 
acidez em fase gasosa que são definidas em termos da energia de Gibbs mas também podem 
ser definidos por entalpias de um modo aproximado. Estas quantidades têm normalmente 
valores positivos para reacções escritas na forma endotérmica (H>0) ou endergónica (G>0) e 
serão definidas de seguida. 
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A entalpia é uma propriedade de estado, o que significa que é definida por um conjunto de 
propriedades termodinâmicas do sistema (temperatura, pressão, composição, etc.). É o efeito 
do calor definido como a soma da energia interna do sistema com o trabalho de expansão 
realizado na vizinhança, para um processo a pressão constante. A entalpia de formação de uma 
espécie X, é a quantidade de calor necessário para produzir X a partir dos seus componentes no 
estado fundamental, à temperatura T. O estado fundamental ou padrão de um elemento é o 
estado normal de agregação à pressão atmosférica a uma temperatura específica. Assim, à 
temperatura ambiente, o estado padrão de H é H2, de O é O2 e de Ar é Ar. As entalpias de 
formação dos estados padrão a 298K estão definidas como zero. Existem tabelas das entalpias 
de formação de vários iões e neutros que podem ser usadas para a determinação da entalpia de 
uma determinada reacção que será determinante em termos termodinâmicos. 
A variação de entalpia na reacção  
 
DCBA +→+ ++  
 
corresponde à soma das entalpias de formação dos produtos menos a soma das entalpias de 
formação dos reagentes 
 
 
)()()()( BHAHDHCHH ffffr Δ−Δ−Δ+Δ=Δ ++
1.57 
 
Se a entalpia da reacção for negativa, a reacção é exotérmica e pode prosseguir. Caso 
contrário, a reacção será endotérmica e não ocorrerá, a não ser que seja fornecida energia 
adicional ao sistema (por exemplo, excesso de energia cinética axial na célula de colisão ou por 
excitação com rádio-frequências). 
Na realidade, a energia de uma reacção é dada pela energia livre de Gibbs dessa reacção 
 
 
rrr STHG Δ−Δ=Δ 1.58 
 
No entanto, quase nunca se calcula ΔG uma vez que é mais difícil, os dados de entropia não 
estão disponíveis e também porque a variação de entropia numa reacção de transferência duma 
pequena partícula (transferência electrónica, de átomo de H ou de protão) tem normalmente 
valores perto de zero. O termo da entropia é importante em algumas reacções de condensação 
e particularmente importante em reacções de associação. 
A energia ou entalpia de ionização (EI) de um átomo ou molécula refere-se à remoção de um 
electrão da espécie neutra. 
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1.59 
 
A energia de ionização é também denominada de potencial de ionização (IP). 
Tal como descrita aqui, EI é uma energia adiabática pois refere-se às transições dos estados - 
electrónicos, vibracionais e rotacionais - fundamentais da molécula isolada para o ião isolado 
também no estado fundamental. Os valores de energia de ionização adiabática podem ser 
usados para determinar entalpias de formação dos iões M+. Quando a energia de ionização 
corresponde a uma ionização em que se forma um ião cuja configuração corresponde ao 
equilíbrio geométrico com o estado fundamental, chama-se energia de ionização vertical. 
Quando o equilíbrio geométrico do ião é muito próximo do da molécula precursora as energias 
adiabática e vertical vão ter o mesmo valor ou valores muito próximos. A energia de ionização 
vertical será sempre superior ou igual à energia de ionização adiabática. 
 
A energia análoga necessária para remover um electrão de um anião é denominada por 
afinidade electrónica (AE) do neutro 
 
 
1.60 
 
De acordo com esta convenção os aniões estáveis estão associados a valores positivos de 
afinidade electrónica. Também no caso da afinidade electrónica se podem calcular valores 
adiabáticos ou verticais. Estas relações estão descritas na Figura 1.18. 
 
Figura 1.18 Curvas de energia potencial com a representação da afinidade electrónica adiabática 
(AE) e vertical (AE-V) e da energia de ionização adiabática (EI) e vertical (EI-V).109 
 
( )MEIHeMM r =Δ+→ −+            
( )MAEHeM r =Δ+→ −−         M
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A energia ou entalpia de aparecimento (EA) é a energia mínima necessária para formar um 
fragmento catiónico a partir de uma molécula neutra por uma ionização dissociativa 
 
 
1.61 
 
As energias de aparecimento foram medidas para vários sistemas tanto por ionização 
electrónica como por medidas de limite de fotoionização.  
 
A afinidade protónica de uma molécula neutra B é definida como a entalpia da equação 1.62 
 
 
1.62 
 
A variação da energia de Gibbs da mesma equação é a chamada basicidade em fase gasosa de 
B. 
Do mesmo modo, a afinidade protónica de um anião A- é chamada de acidez em fase gasosa de 
HA e é expressa pela energia de Gibbs ou entalpia da equação 1.63 
 
 
1.63 
 
 
A energia de dissociação de ligação (D) aplica-se a processos de fragmentação onde se sabe 
que uma ligação específica é quebrada como por exemplo a equação 1.64 com a quebra da 
ligação R-H 
 
1.64 
 
D referem-se normalmente a espécies neutras a 298 K. A correspondente energia de dissociação 
de ligação a zero K, D0(R-H) = ΔDH0, refere-se à dissociação da molécula no estado fundamental 
electrónico, vibracional e rotacional para os estados fundamentais dos produtos. Acima de 0 K, 
as entalpias de dissociação de ligação de RH estão relacionadas com as energias de dissociação 
de ligação por ΔDHT(R-H)=ΔDUT(R-H)+RT. 
)AB
)(          HRDHHRRH r −=Δ+→ ••
,(),(          AEAABAHBAAB +++ =Δ+→
GB(B))()(      ==Δ+→ ++ BAPBHHBBH
)−A()(          +− =Δ=Δ+→ APHHAGHAHA racido
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É possível obter informação termoquímica das espécies 
neutras a partir de medidas dos iões. A  
mostra a relação entre as energias de dissociação de 
aniões e catiões e os seus respectivos neutros, Equações 
1.65-1.67, em termos de energias de ionização e 
afinidades electrónicas das moléculas e dos seus 
fragmentos. 
Figura 1.19
 
 
 
 
1.65 
 
1.66 
 
1.67 
 
 
 
 
A Figura 1.20 mostra um ciclo de afinidade protónica, ciclo de ião negativo e um ciclo de 
energia de aparecimento que relacionam as grandezas termoquímicas do ião com as energias de 
dissociação de ligação R-H em compostos neutros.  
 
Figura 1.20 Diagrama de níveis energéticos apresentando como se derivam as energias de 
dissociação de ligação a partir do ciclo de afinidade protónica, ciclo de ião negativo e ciclo de 
energia de aparecimento.109 
 
 
( ) )()()( XEIXYEIYXDYXD −+−=− +
( ) )XY()()( AEXAEYXDYXD −+−=− −
( ) )()()( YAEXEIYXDY +−−=− −+XD 
Figura 1.19 Diagrama de níveis 
energéticos descrevendo as relações 
entre as energias de dissociação de 
ligação(D) para aniões, neutros e 
catiões.107 
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As relações representadas na figura são descritas pelas equações que se seguem 
 ( ) )()()( HEIRHEIRAPHRD −+=− • 1.68 
 
 ( ) )()()( HEIRAERHHHRD ácido −+Δ=− • 1.69 
 
 ( ) )(),( •+ −=− REIRHRAEHRD 1.70 
 
Através destas relações, as medidas da termoquímica iónica pode fornecer D exactas para 
moléculas neutras. As energias de ligação estão directamente relacionadas com as entalpias de 
formação dos radicais, que são importantes para modelar sistemas químicos complexos 
incluindo reacções de combustão e atmosféricas. 
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1.5 Vitrificação de resíduos radioactivos110,111 
A ética ambiental tem hoje um papel importante nas sociedades contemporâneas e neste 
contexto os resíduos são motivo de uma crescente preocupação. Os resíduos radioactivos são 
considerados o calcanhar de Aquiles da indústria nuclear e no entanto este problema tem sido 
estudado desde há muito tempo. Muito antes da comercialização da energia nuclear, e quando 
a única aplicação da energia nuclear era militar, as nações produtoras de plutónio começaram a 
preocupar-se com os resíduos radioactivos da fissão, inevitáveis durante o processo de 
produção. 
Durante os anos 1950, nos Estados Unidos da América, em França e no Reino Unido os resíduos 
da fissão eram obtidos em soluções básicas ou ácidas e depois de concentrados eram 
armazenados em tanques arrefecidos de grande capacidade. Noutros países como a União 
Soviética o tratamento dos resíduos da fissão era um segredo militar e mesmo hoje há pouca 
informação sobre este assunto. 
Contudo, as soluções concentradas de resíduos de fissão não podiam ser armazenadas 
indefinidamente na forma líquida, mesmo nas mais sofisticadas condições. Seria inconcebível 
assumir o risco de as conservar desta forma, durante centenas ou milhares de anos 
correspondentes ao tempo de decaimento radioactivo. A solução mais óbvia passa então pela 
solidificação destes resíduos. O problema era encontrar material inorgânico estável capaz de 
garantir o armazenamento quando sujeito a alterações aquosas. 
Os canadianos LC Watson e RW Durham foram os primeiros a produzir vidro para este fim. 
Formaram uma sílica gel contendo a solução de resíduos de fissão, e depois de desidratarem e 
aquecerem a 1350ºC obtiveram um vidro acastanhado de composição 60% SiO2 e 24% Al2O3. O 
processo de formação de vidro mostrava ter potencial para o tratamento e estabilização de 
materiais perigosos por diversas razões: 
a) os vidros podem ser extremamente resistentes à corrosão aquosa (lixiviação), prova disso são 
os vidros feitos pelo homem e também vidros naturais que resistiram ao ambiente durante  
milhares ou milhões de anos; 
b) os vidros podem ter composições muito variadas e como tal toleram uma grande variedade 
de composições de resíduos; 
c) o processo básico de fazer vidro é relativamente simples e robusto, tornando-o adequado 
para integrar em locais de produção de materiais perigosos ou radioactivos. 
 
Desta forma, os materiais tóxicos podiam ser isolados do meio ambiente por imobilização numa 
matriz vítrea. Na prática, a taxa de libertação dos contaminantes do material vitrificado não é 
zero, mas é normalmente reduzida quando comparada com a do material não tratado. Por estas 
e outras razões a vitrificação tornou-se num método internacional para o tratamento de 
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resíduos nucleares altamente radioactivos que são gerados no reprocessamento do combustível 
nuclear usado.  
 
1.5.1  Resíduos radioactivos111 
As soluções de resíduos de fissão são produzidas dissolvendo o combustível nuclear usado e 
extraindo o urânio e plutónio. Estas soluções são ácidas ou básicas e contêm nitratos. 
Fisicamente são soluções bastante complexas uma vez que alguns dos produtos precipitam e 
outros nunca chegam a dissolver-se. Os elementos químicos presentes numa solução de resíduos 
de fissão podem ser classificados em quatro categorias: 
1-Produtos de fissão do urânio, alguns dos quais se encontram em quantidades significativas: Cs, 
Zr, Mo, Sr, Ce,Y, Ru,Rh,Pd, etc; 
2- Actinídeos que se formam juntamente com os produtos de fissão (Np, Am, Cm) e também 
quantidades residuais de U e Pu, dependendo do rendimento da extracção; 
3- Produtos formados por dissolução parcial ou total de material de revestimento do 
combustível (Mg, Al, Mo, Sn, etc) que podem representar a maior parte dos resíduos se a 
dissolução não for precedida por um processo mecânico de remoção do revestimento: 
4- Aditivos usados no processo de extracção (maioritariamente Na e também Al, F, Bi, Gd, P, 
etc) e produtos de corrosão das paredes dos tanques de armazenamento ( Fe, Ni, Cr, etc.). 
Estes elementos estão presentes em quantidades variáveis dependendo da concentração da 
solução e da do combustível. Soluções, cuja actividade podes exceder os 500 Ci.l-1, são hoje em 
dia vitrificadas em França e Inglaterra. Existem, na antiga URSS e nos EUA, outro tipo de 
soluções menos concentradas e com composições ainda mais variáveis. 
 
1.5.2  Tipos de vidro111,112 
Na Tabela 1.1 encontram-se as formulações de alguns vidros usados hoje em dia na vitrificação 
de resíduos de fissão. Os vidros de silicato têm sido preferidos para a imobilização de resíduos 
radioactivos, uma vez que podem dissolver facilmente uma variada gama de composições dos 
resíduos e podem ser facilmente modificados de forma a optimizar as suas propriedades. Além 
disso, são a base da indústria de vidro comercial e têm sido intensivamente estudados ao longo 
dos anos estando como tal bem caracterizados com propriedades bem conhecidas e 
compreendidas. 
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Tabela 1.1 Composições típicas (%) de alguns vidros usados na vitrificação de 
resíduos radioactivos111 
EUA 
Óxidos França R7/T7 
Reino 
Unido DWPF EVDP Handford AZ blend 
Rússia 
Mayak 
SiO2 45 47,0 55,3 41,0 50,3  
Na2O 10 8,5 11,9 8,0 13,2 25 
Li2O+K2O 2 4,0 3,1 8,7 1,6  
B2O3 14 17,2 0,9 12,9 10,4  
CaO 4  0,7  0,2  
Al2O3 5  18,6 6,0 7,4 15 
Fe2O3+NiO+Cr2O3 4 0,9 1 12,0 10,7  
PF2O3+An 15 14,9  5,1 1,0 7 
P2O5 0,3  5,7  0,5 52 
ZrO2 1 2,1  1,3 20,0  
 
Idealmente, a base mais durável seriam vidros de sílica mas este material requer uma 
temperatura de processamento bastante elevada. Os vidros comerciais têm assim composições 
que reflectem um compromisso entre a durabilidade deste, facilidade de processamento e 
custos. O óxido de boro é usado para modificar o comportamento da sílica; este aditivo baixa 
substancialmente a temperatura de formação de vidro e de manuseamento, enquanto mantém 
uma boa durabilidade, dentro duma gama de composições. Como resultado de um número de 
estudos recentes, os borossilicatos tornaram-se na primeira escolha para imobilização de 
resíduos radioactivos. Esta selecção foi feita com base na flexibilidade do vidro de borossilicato 
no que respeita às cargas de resíduos e à habilidade de incorporar vários tipos de resíduos, 
contendo diferentes elementos, 
bem como à facilidade de 
formação do vidro, durabilidade 
química e integridade 
mecânica, estabilidade térmica 
e às radicações. As composições 
estudadas são geralmente 
borossilicatos de sódio com 
adição de pequenas quantidades 
de outros óxidos, tais como 
alumina, óxido de lítio, de 
cálcio e de zinco (Figura 1.21).  
Figura 1.21 (Esquerda) Aspecto de um vidro com produtos de 
fissão. (Direita) Representação esquemática da estrutura dum
vidro e da incorporação dos produtos de fissão nesta.113
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Mais recentemente a atenção virou-se para a possibilidade de usar vidros de borossilicato para 
armazenar grandes concentrações de actinídeos, em particular excedentes de urânio e plutónio 
do uso civil e militar. Estudos recentes apontam os vidros de borossilicatos como os mais 
apropriados para armazenar diferentes tipos de resíduos de plutónio. Apesar de a maioria dos 
vidros estudados até à data para a imobilização de resíduos radioactivos terem composições de 
borossilicato, existe também algum trabalho feito com sistemas de fosfatos. As características 
de ligações atómicas dos vidros de fosfato são mais semelhantes a polímeros orgânicos do que a 
vidros de silicatos, e como tal têm propriedades muito diferentes. Em geral são menos estáveis 
termicamente e duram menos tempo, particularmente em ambientes aquosos, têm baixas 
temperaturas de fusão, viscosidades mais baixas e diferentes variações da viscosidade com a 
temperatura. O interesse nos vidros de fosfato foi grande nos primeiros estudos de imobilização 
uma vez que fundiam a baixas temperaturas e eram bons solventes para os sulfatos e óxidos 
metálicos, mas este interesse rapidamente diminuiu uma vez que estes eram pouco estáveis e 
também porque os fosfatos são altamente corrosivos para a natureza, existindo no entanto 
algumas excepções. Mais recentemente foi desenvolvida uma nova família de vidros de fosfato 
de ferro e chumbo no ORNL. Estes vidros têm boas estabilidades térmicas, boas características 
de produção e durabilidade química, além disso não são tão corrosivos como as anteriores 
composições com fosfatos. 
 
1.5.3  Estudos da estrutura de vidros 
A estrutura dos vidros é ainda hoje um campo de investigação que continua a merecer bastante 
atenção. Nas últimas décadas houve um grande avanço nesta área devido ao desenvolvimento 
de novas técnicas de caracterização estrutural que permitiram aprofundar o estudo estrutural. 
Técnicas ópticas tais como FTIR, Raman e outras, incluindo difracção de raios X e de neutrões, 
e RMN de sólidos têm sido das mais produtivas na elucidação acerca de várias questões e 
detalhes estruturais dos vidros. Uma das contribuições mais importante é um melhor 
entendimento da distribuição dos átomos numa escala nano, que estabelece a estrutura a curto 
alcance do vidro.114 
A espectroscopia de Raman pode dar indicações relativas à conectividade dos tetraedros de 
sílica presentes na rede vítrea, bem como relativamente à participação de B em anéis 
boroxol.115,116 Nas baixas frequências permite investigar as vibrações de iões positivos 
modificadores da rede vítrea avaliando a sua mobilidade. A espectroscopia RMN permite avaliar 
a conectividade dos tetraedros de Si117,118 e também o número de coordenação de Al119. A 
difracção de raios X ou de neutrões tem sido utilizada para obter informação na estrutura 
intermédia.120 
56 
 
I n t r o d u ç ã o  –  V i t r i f i c a ç ã o  d e  R e s í d u o s  R a d i o a c t i v o s  1 
 
57 
 
Todas estas técnicas têm a vantagem de estar bem testadas, no entanto todas têm algumas 
desvantagens. As espectroscopias de IV e Raman dificilmente dão informação quantitativa, a 
difracção de raios X e de neutrões requer o enriquecimento com isótopos que é bastante 
dispendioso e o RMN de sólidos pode ser muito difícil de interpretar.  
A espectrometria de massa tem também contribuído para a análise de vidros. Técnicas de 
espectrometria de massa, tais como SIMS (espectrometria de massa de ião secundário) e ICP-MS 
(espectrometria de massa com plasma de acoplamento induzido), têm sido utilizadas em 
termos de análise de constituintes do vidro: a primeira para análise de variações na composição 
da superfície para o interior da amostra por efeito da corrosão ou preparação da amostra121, e a 
segunda para determinação qualitativa e quantitativa de elementos traço presentes no vidro122.  
Recentemente, surgiram alguns estudos da estrutura de vidros recorrendo a espectrometria de 
massa com ablação laser. Esta técnica tem várias vantagens das quais se destacam a fácil 
interpretação dos resultados, o facto de não requerer preparação especial da amostra e ainda 
aplicar-se a todos os sistemas de vidro que absorvem no comprimento de onda do laser. A 
capacidade da técnica foi demonstrada em vários estudos com amostras de SiO2; Xu et al. e 
Zhao et al.123,124 usaram TOF-MS com ablação laser para gerar agregados iónicos de SiO2 com 
carga negativa, caracterizá-los e relacioná-los com a estrutura da amostra. Lafargue et al. 125,126 
analisaram diferentes tipos de sílica por LA/FTICR-MS e concluíram que os “clusters” formados 
dependem da composição e do tratamento da amostra. Affatigato e os seus colaboradores 
analisaram amostras de vidro mais complexas como borossilicatos e outras composições por 
LI/TOF-MS e mostraram que a técnica permite a observação de meso-unidades estruturais que 
caracterizam a estrutura do vidro nas distâncias intermédias.114, 127 
Mais ligado à questão da vitrificação de resíduos radioactivos, Gibson e Haire128 analisaram 
vidros de silicatos dopados com actinídeos transuranianos por LA-MS. Concluíram que a 
espectrometria de massa com ablação laser era adequada para detectar actinídeos e produtos 
de fissão nos vidros e observaram que a abundância de MO+ observada no espectro se 
relacionava com as energias de dissociação de ligação M-O. Esta relação entre as energias de 
ligação dos óxidos e a razão MO+/M+ já tinha sido anteriormente comprovada por Gibson129 para 
alguns dióxidos de actinídeos por LA-MS. Também num estudo de ablação laser de óxidos de 
vários metais da tabela periódica,130 Michiels e GIjbels concluíram que a distribuição de iões 
formados depende da configuração dos electrões de valência, e que a energia de dissociação de 
ligação MO+ afecta a intensidade dos iões observados.  
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2 Reactividade de iões de actinídeos em fase gasosa - 
o papel dos electrões 5f.  
No âmbito do estudo da reactividade de iões de actinídeos em fase gasosa e com vista a 
entender melhor a potencial contribuição dos electrões 5f para a reactividade química na 
primeira metade da série dos actinídeos, estudaram-se as reacções de iões de An+, AnO+ e An2+ 
(An = Th, Pa, U, Np, Pu, Am e Cm) com alcanos (CH4, C2H6, C3H8, n-C4H10) e alcenos (C2H4, C3H6, 
1-C4H8). Para comparar a reactividade dos iões de Pa com a dos metais do grupo 5 estudaram-se 
também as reacções de Ta+ e TaO+. As reacções com hidrocarbonetos em fase gasosa são 
particularmente úteis em termos de fornecer informação relativa ao papel da estrutura 
electrónica e energética na reactividade. 
 
2.1 Reacções de iões An+ 
Na Tabela 2.1 encontram-se a distribuição de produtos e as eficiências das reacções de An+ com 
os hidrocarbonetos estudados. De um modo geral, formaram-se produtos de desidrogenação e 
perda de pequenos hidrocarbonetos, típicos de um mecanismo de inserção de acordo com o 
esquema da Figura 1.2. As eficiências de reacção aumentam com a polarizabilidade do 
hidrocarboneto e com a presença de ligações duplas, ou seja, os alcanos de maior cadeia e os 
alcenos são mais reactivos. 
Th+ foi o mais reactivo e o único a activar metano e etano. A reactividade foi diminuindo ao 
longo da série até Am+, para o qual não se observou reacção com nenhum dos hidrocarbonetos 
estudados, e voltou a aumentar para Cm+ que desidrogenou propeno e buteno, mostrando-se 
mais reactivo que Pu+ e Am+. Estes resultados estão de acordo com estudos anteriores das 
mesmas reacções para Th+ 1 e U+ 2 por FTICR-MS. As eficiências relatadas por Heinemann et al.2 
para as reacções com U+ são cerca de 2-4 vezes superiores às determinadas neste trabalho. 
Estas discrepâncias podem estar relacionadas com a incerteza associada às constantes de 
velocidade absolutas. As incertezas relativas das eficiências obtidas neste trabalho são bastante 
menores que as incertezas absolutas e no caso de U+, seguem a mesma tendência que no estudo 
de Heinmann et al..2 No caso de Ta+, os resultados estão de acordo com estudos anteriores3 
excepto na reacção com C3H8 onde não se observou o produto resultante da tripla 
desidrogenação observado anteriormente por Buckner et al..3 Em estudos anteriores realizados 
por LAPRD4 observaram-se alguns produtos nas reacções com Pa+ que não foram detectados 
neste trabalho. Exemplo disso são as ausências de alguns produtos minoritários como PaC2+ na 
reacção com C3H6 e PaC4+ na reacção com C4H8. Este facto sugere que nas condições das 
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experiências de LAPRD surgem novos caminhos reaccionais que não se observam nas condições 
termalizadas e de baixa pressão de FTICR-MS.  
Tabela 2.1 Distribuição de produtos (%) e eficiências (k/kCOL) das reacções de An+ e de Ta+ 
com os vários hidrocarbonetos estudados.  
M+ CH4 C2H6 C3H8 n-C4H10 C2H4 C3H6 1-C4H8 
Th ThCH2+ 55 ThC2H4+ 
45 ThC2H2
+ 
30 ThC3H6
+ 
70 ThC3H4
+ 
ThC4H6
+ ThC2H2
+ 25 ThC3H4
+ 
20 ThC3H2
+ 
55 ThCH2
+ 
30 ThC4H6
+ 
10 ThC4H4
+ 
40 ThC2H2
+ 
20 ThCH2
+ 
k/kCOL 0,009 0,12 0,18 0,18 0,34 0,30 0,34 
Pa -- -- 65 PaC3H6+ 
35 PaC3H4
+ 
PaC4H6
+ PaC2H2
+ 65 PaC3H4
+ 
10 PaC3H2
+ 
25 PaCH2
+ 
15 PaC4H6
+ 
75 PaC4H4
+ 
10 PaC2H2
+ 
 <0,0005 <0,0005 0,046 0,096 0,27 0,25 0,39 
U -- -- 80 UC3H6+ 
20 UC3H4
+ 
10 UC4H8
+ 
60 UC4H6
+ 
30 UC2H6
+ 
UC2H2
+ UC3H4
+ 80 UC4H6
+ 
15 UC4H4
+ 
 5 UC3H4
+ 
 <0,0005 <0,0005 0,008 0,0078 0,23 0,25 0,29 
Np -- -- -- 20 NpC4H8+ 
50 NpC4H6
+ 
30 NpC2H6
+  
NpC2H2
+ NpC3H2
+ NpC4H6
+ 
 <0,0005 <0,0005 <0,0005 0,0095 0,097 0,28 0,27 
Pu -- -- -- -- -- -- PuC4H6+ 
 <0,0005 <0,0005 <0,0005 <0,0005 <0,0005 <0,0005 0,16 
Am -- -- -- -- -- -- -- 
 <0,0005 <0,0005 <0,0005 <0,0005 <0,0005 <0,0005 <0,0005 
Cm -- -- -- --  -- CmC3H4+ CmC4H6+ 
 <0,0005 <0,0005 <0,0005 <0,0005 <0,0005 0,024 0,20 
Ta TaCH2+ 20 TaC2H4+ 
80 TaC2H2
+ 
TaC3H4
+ 15 TaC4H6
+ 
85 TaC4H4
+ 
TaC2H2
+ TaC3H2
+ 80 TaC4H4
+ 
10 TaC4H2
+ 
10 TaC3H2
+ 
 0,070 0,31 0,28 0,22 0,26 0,29 0,34 
 
Para a inserção {H-An+-C} e/ou {C-An+-C} são necessários dois electrões de valência 
desemparelhados e quimicamente activos. A desidrogenação do metano para produzir MCH2+, 
observada para Th+, é exotérmica para vários iões de metais 5d nos quais se inclui o Ta+ 
também aqui estudado. (Ta+, W+, Os+, Ir+ e Pt+).3,5-8 No entanto, Hf+,5,7,9 também um metal 5d, 
não activa o metano ao contrário do que seria de esperar uma vez que a mesma reacção para o 
metal imediatamente a cima no grupo 4, Zr+,10,11 é apenas ligeiramente endotérmica e tendo 
em conta que a reactividade de iões de metais de transição aumenta em geral ao longo de um 
grupo. A baixa reactividade de Hf+ pode ser atribuída à sua configuração electrónica no estado 
fundamental,9 5d16s2, que, ao contrário do Zr+, 4d25s, não tem dois electrões de valência 
desemparelhados para inserção numa ligação C-H. O facto de Th+ ser o único actinídeo a 
desidrogenar o metano e de a sua configuração electrónica ser 6d27s 12, comprovam que este 
tem um comportamento característico de um ião metal de transição d.  
No caso dos restantes actinídeos, partindo do pressuposto que os electrões f não participam nas 
ligações, será necessário ter uma configuração com dois electrões não f desemparelhados para 
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Tabela 2.2 Configurações electrónicas e 
energias de promoção para An+12 
An+ Configuração Electrónica 
Energia de 
promoção (eV) 
Th 6d 27s 0  
Pa 5f 27s 2 0  
 5f 26d7s 0,10 
U 5f 37s 2 0  
 5f 36d7s 0,04 
Np 5f 46d 7s 0  
Pu 5f 67s 0  
 5f 56d7s 1,08 
Am 5f 7 7s 0  
 5f 66d7s 2,54 
Cm 5f 7 7s 2 0  
 5f 7 6d7s 0,50 
 
haver inserção.13,14 Assim, é possível relacionar as diferenças de reactividade observadas com a 
acessibilidade a configurações com dois electrões não f disponíveis. As energias de promoção do 
estado fundamental para estados reactivos para os diversos actinídeos encontram-se na Tabela 
2.2. Para Pu+, Am+ e Cm+, com as energias de promoção para estados reactivos mais elevadas, a 
reactividade decresce com o aumento da energia de promoção. Esta diminuição na reactividade 
indica que, tal como no caso dos lantanídeos, é 
necessária a promoção dos electrões f para que 
haja inserção, ou seja, estes não participam na 
inserção. Por exemplo Gd+, que tem 7 electrões 
na camada f tal como Cm+, é mais reactivo uma 
vez que no estado fundamental já tem 2 electrões 
não f desemparelhados, enquanto que Cm+ tem 
que passar de 5f77s2 para 5f76d17s1. 
Para Pa+, U+ e Np+, a participação dos electrões f 
não é clara. Apesar de bastante mais reactivos 
que os correspondentes lantanídeos, têm estados 
com dois electrões não f acessíveis a energias 
baixas. As energias de promoção são próximas de 
zero e não explicam as diferenças de reactividade 
observadas, uma vez que Pa+, sendo um dos mais 
reactivos, é o que tem a maior energia de promoção, 0,10 eV. Estas diferenças de reactividade 
são facilmente observadas na Figura 2.1 onde estão representadas graficamente as energias de 
promoção e a soma normalizada das 
eficiências de reacção com os vários 
hidrocarbonetos para cada um dos 
An+ estudados. Assim, a diminuição 
de reactividade de Pa+ para Np+ 
pode dever–se a outros factores. 
Durante a inserção oxidativa do ião 
metálico numa ligação C-H ou C-C, 
formam-se duas ligações covalentes. 
Como consequência da formação 
dessas ligações, há uma perda de 
energia de permuta electrónica, K, 
associada aos dois electrões de valência do centro metálico que estavam desemparelhados 
antes da ligação.15 
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Figura 2.1 Representação gráfica da energia de promoção 
para uma configuração com dois electrões não f para os 
An+ estudados (a verde) e da soma normalizada das 
eficiências de reacção com os vários hidrocarbonetos 
estudados (a vermelho). 
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Cornehl et al.16 determinaram a perda de energia de permuta, ΔK, para os Ln+ num estado 
reactivo 4fn-25d6s a partir da seguinte expressão 
 { })(21 fsfdfsd KKuKK −−− ++=Δ 2.1 
 
onde Kd-s é a energia de permuta entre 5d e 6s e pode ser considerada constante para os 
lantanídeos,16 {½(Kd-f + Ks-f)} representa a média de energia de permuta entre 5d/4f e 6d/4f por 
electrão desemparelhado, e uf representa o número de electrões 4f desemparelhados que 
corresponde a n-2 para os Ln+ do princípio da série até Gd+. 
Assumindo que (Kd-f + Ks-f) é constante, as diferenças em ΔK devem-se às variações do número 
de electrões f desemparelhados, uf. 
Cornhel et al.16 começaram por estimar {½ (Kd-f + Ks-f)} ~ 30 kJ.mol-1 para os Ln+. Num estudo 
posterior, Gibson17 chegou ao valor de ~ 10 kJ.mol-1 para Kd-f, de acordo com um estudo 
teórico18 que também sugere que energias de permuta 5d/4f sejam menores para os 
lantanídeos. Como a sobreposição das funções de distribuição radial das orbitais 6s/4f é menor 
que para 5d/4f,19 Ks-f deverá ser menor que Kd-f. Como tal, a variação da energia de permuta 
5d/4f e 6d/4f será mínima e terá pouca influência na reactividade dos lantanídeos. Este facto é 
notório no caso da reactividade dos lantanídeos com os hidrocarbonetos. Por exemplo, tanto 
La+, com uf = 0, como Gd+, com uf = 7, exibem uma elevada reactividade com os alcanos.16 A 
perda de energia de permuta adicional para o Gd+ não diminui grandemente a reactividade 
observada. 
No caso dos iões An+, pode avaliar-se a influência da perda de energia de permuta da mesma 
forma. Adaptando a equação 2.1 aos An+, Kd-s é a energia de permuta de 6d/7s e {½(Kd-f + Ks-f)} 
é a média da energia de permuta entre 6d/5f e 7s/5f para cada electrão 5f desemparelhado. A 
energia de permuta 6d/7s é praticamente constante e o segundo termo da equação deve 
aumentar com o aumento de uf. Assim, a perda de energia de permuta deve aumentar na 
seguinte ordem:  
Pa+ (5f 26d7s, uf = 2) < U+ (5f 36d7s, uf = 3) < Np+ (5f 46d7s, uf=4)12 
o que poderá resultar numa diminuição da eficiência de activação de hidrocarbonetos de Pa+ 
para Np+.  
Um estudo das ligações nos monóxidos de actinídeos17 sugere que a energia de permuta 6d/5f 
seja muito baixa, Kd-f ≤ 10 kJ.mol-1. Tal como para os lantanídeos, a sobreposição das funções 
de distribuição radial das orbitais 7s/5f é menor que para 6d/5f,19 logo, Ks-f deverá ser menor 
que Kd-f. Isto implica que a perda de energia de permuta tenha pouca influência na eficiência da 
inserção oxidativa dos iões An+. Por exemplo, a elevada reactividade de Cm+ comparada com 
Pu+ pode ser explicada pela diferença das energias de promoção para uma configuração 
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reactiva. A maior perda de energia de permuta para Cm+ (uf = 7) em relação a Pu+ (uf = 5) é 
insignificante em relação aos 0,58 eV de diferença nas energias de promoção. 
Uma vez que as perdas de energias de permuta não explicam as diferenças de reactividade 
observadas, para Pa+, U+ e Np+ estas diferenças podem reflectir a maior ou menor participação 
dos electrões 5f na activação das ligações C-H. Assim, a participação dos electrões f diminuiria 
de Pa+ para Np+. 
O estado fundamental de Th+, 6d 27s, será mais reactivo que a configuração 6d7s devido à 
presenças de um electrão d adicional para a participação na activação de ligações. Em analogia 
à participação do electrão d extra no Th+, a participação de um ou mais electrões 5f na 
activação deverá aumentar a eficiência de An+ na inserção. Esta interpretação dos resultados 
está de acordo com a esperada participação de orbitais 5f na formação de ligações covalentes 
para os actinídeos do princípio da série.20  
 
2.2 Reacções de iões AnO+ 
Para tentar comprovar a participação dos electrões 5f na activação de ligações moleculares 
para a primeira metade da série de An+, estudaram-se as reacções dos mesmos hidrocarbonetos 
com AnO+ (An = Th, Pa, U, Np, Pu, Am, Cm). A adição de um ligando oxo a um ião metálico vai 
alterar a estrutura electrónica e a reactividade do centro metálico.21 Como tal, as reactividades 
dos iões AnO+ podem fornecer informação complementar à obtida no estudo de iões An+. 
Os resultados obtidos para as reacções de AnO+ encontram-se na Tabela 2.3. Para os quatro 
AnO+ transuranianos, NpO+, PuO+, AmO+ e CmO+, não se observou qualquer reacção com os 
hidrocarbonetos estudados. 
 
Tabela 2.3 Distribuição de produtos (%) e eficiências (k/kCOL) das reacções de 
AnO+ e de TaO+ com os vários hidrocarbonetos estudados.  
MO+ C2H6 C3H8 C4H10 C2H4 C3H6 1-C4H8 
ThO -- -- -- -- -- 20 ThOC4H6+ 
80 ThOC3H5
+ 
k/kCOL <0,0005 <0,0005 <0,0005 <0,0005 <0,0005 0,16 
PaO -- 80 PaOC3H6+ 
20 PaOC3H4
+ 
PaOC4H6
+ PaOC2H2
+ 70 PaOC3H4
+ 
30 PaOC2H2
+ 
PaOC4H6
+ 
 <0,0005 0,034 0,12 0,23 0,18 0,43 
UO -- -- -- -- -- UOC4H6+ 
 <0,0005 <0,0005 <0,0005 <0,0005 <0,0005 0,01 
TaO TaOC2H4+ 
 
TaOC3H4
+ 80 TaOC4H6
+ 
20 TaOC4H4
+ 
TaOC2H2
+ TaOC3H4
+ TaOC4H4
+ 
 0,21 0,20 0,21 0,54 0,17 0,36 
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Tanto ThO+ como UO+ apenas reagiram com 1-buteno mas tiveram comportamentos diferentes: 
UO+ apenas originou UOC4H6+ por desidrogenação com uma eficiência muito baixa, enquanto 
ThO+, para além do produto de desidrogenação, formou como produto maioritário (80%) 
ThOC3H5+ por eliminação de um radical metilo. 
Os resultados obtidos para ThO+ e UO+ estão de acordo com um trabalho anterior de Schwarz e 
colaboradores.22 As reacções de TaO+ com metano23 e 1-buteno24 também já tinham sido 
estudadas anteriormente. No caso de 1-buteno foi observada uma distribuição de produtos 
diferente, talvez relacionada com as diferentes condições experimentais. Os produtos 
maioritários observados nas reacções de PaO+ com propeno e 1-buteno são coincidentes com os 
observados num estudo destas reacções por LAPRD.4 Também por LAPRD,25 a reacção de CmO+ 
com 1-buteno resultou na formação de pequenas quantidades de CmOC4H6+ e CmOC4H8+, ao 
contrário do comportamento inerte observado neste trabalho. Como já foi dito anteriormente, 
nas experiências de LAPRD podem ser observados alguns produtos minoritários devidos às 
condições de altas pressões e provavelmente não termalizadas da técnica. 
À excepção do produto do tipo radicalar ThOC3H5+, todos os outros produtos formados 
correspondem à eliminação de uma ou duas moléculas de H2 ou de um hidrocarboneto.  
Para interpretar estes resultados é necessário conhecer a estrutura electrónica dos iões em 
causa. Goncharov e Heaven usaram uma técnica espectroscópica e demonstraram que o estado 
fundamental de ThO+ tem origem em Th3+(7s)O2- e que os estados excitados de mais baixa 
energia correspondem a Th3+(6d)O2-.26 Usando a mesma técnica, Goncharov et al.27 mostraram 
que o estado fundamental de UO+ corresponde a U3+(5f3)O2- e que os estados excitados até 0,65 
eV derivam de U3+(5f3)O2-, à excepção de U3+(5f27s)O2- a 0,62 eV. Dos resultados 
espectroscópicos obtidos para UO+ 27,28 pode assumir-se que o estado fundamental para os 
transuranianos AnO+ corresponde a An3+(5fn)O2- onde todos os electrões de valência livres no 
centro metálico estão em orbitais com carácter predominantemente 5f. 
Para PaO+ não são conhecidos estudos espectroscópicos da estrutura electrónica e, como tal, 
paralelamente a este trabalho, foram efectuados cálculos teóricos por Pitzer, Mrozik e Bursten 
que indicam que a configuração electrónica do estado fundamental de PaO+ é Pa3+(5f6d)O2- e 
que estados excitados até 1,8 eV têm uma ocupação das orbitais 5f de pelo menos 80%.29  
No caso de ThO+, com apenas um electrão disponível, Schwarz e colaboradores propuseram um 
mecanismo diferente do mecanismo de inserção.22 De acordo com este mecanismo, depois da 
formação do complexo inicial ião/molécula, a fraca ligação alílica C-C é clivada 
homoliticamente, dando origem a um intermediário com um radical metilo e um radical alilo 
ligados a ThO+. Este complexo é bastante instável uma vez que ThO+ tem apenas um electrão 
disponível para se ligar aos dois fragmentos formados. Deste modo, liberta-se o radical metilo 
permitindo a formação de uma espécie estável OTh+-C3H5. Esta espécie é favorecida em relação 
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a OTh+-CH3 uma vez que é estabilizada por uma interacção electrostática entre o metal de 
carga positiva e o sistema de electrões π do resíduo orgânico.  
A baixa reactividade de UO+ pode estar relacionada com o facto de não haver electrões não f 
disponíveis para a inserção. No entanto, quando comparado com o lantanídeo seu homólogo, 
NdO+, que também tem 3 electrões f no estado fundamental, UO+ é mais reactivo.22 Num estudo 
realizado por Cornehl et al.,22 NdO+ não reagiu com 1-buteno e com 1,4-ciclohexadieno a 
reacção foi pouco eficiente, enquanto UO+ desidrogenou 1-buteno e o mesmo processo com o 
dieno foi bastante eficiente. Esta diferença de reactividade pode dever-se à existência de um 
estado excitado para UO+ com uma configuração U3+(5f27s)O2- a baixa energia, 0,62 eV, mas 
poderá também ser uma evidência da participação dos electrões 5f, ao contrário dos electrões 
4f nos lantanídeos, na formação de ligações. A não observação de reacção para NpO+ está de 
acordo com a esperada diminuição da participação dos electrões f na formação de ligações 
organometálicas do tipo σ ao caminhar ao longo da série dos actinídeos. 
A elevada reactividade de TaO+ na activação de hidrocarbonetos por inserção oxidativa é 
consistente com a sua configuração electrónica, Ta3+(5d6s)O2-,30 uma vez que estão disponíveis 
dois electrões desemparelhados para a inserção em ligações C-H. 
PaO+ foi claramente mais reactivo que os restantes AnO+. PaO+ apresenta uma reactividade 
semelhante à do metal, Pa+, em termos de produtos formados e de eficiências das reacções. 
Assim, o mecanismo de reacção será o mesmo que no caso do ião metálico, ou seja, um 
mecanismo de inserção para o qual são necessários dois electrões quimicamente activos para a 
inserção nas ligações C-H ou C-C. Tendo em conta a configuração electrónica de PaO+ no estado 
fundamental e em estados excitados de baixa energia,29 a formação de duas ligações σ implica 
a participação dos electrões 5f no processo. 
Apesar da reactividade de UO+ com 1-buteno poder indicar uma eventual participação dos 
electrões 5f, esta parece ser bastante mais clara e relevante no caso da reactividade de PaO+. 
Estes resultados estão de acordo com o observado para os An+, onde a participação dos 
electrões f, apesar de esperada para os todos os actinídeos do princípio da série, só é 
claramente observada para Pa+. 
 
2.3 Reacções de iões An2+ 
A reactividade em fase gasosa de catiões de carga 2+ de metais do bloco d com hidrocarbonetos 
foi amplamente estudada.31-37 Estes estudos demonstraram que estes catiões não estavam 
limitados à transferência electrónica nas suas reacções com hidrocarbonetos. Apesar da 
segunda energia de ionização dos metais de transição d ser em geral mais elevada que a energia 
de ionização das moléculas orgânicas, foi possível observar, para além dos produtos de 
transferência electrónica, a formação de produtos de activação com carga 2+, bem como 
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produtos resultantes da transferência de H- ou CH3-. Para explicar estas observações foi usado 
um modelo simples de cruzamento de curvas de energia potencial derivado do modelo de 
Landau-Zener.38 De acordo com este modelo (Figura 2.2), os reagentes (M2+ + RH) seguem 
curvas de energia potencial correspondentes a forças atractivas ião–dipolo induzido, enquanto 
que os produtos carregados resultantes da transferência electrónica (M+ + RH+), ou de H- ou de 
CH3-, seguem curvas de repulsão de Coulomb. A diferença de energia das duas curvas a 
distância infinita é dada pela exotermicidade da reacção e está relacionada com o ponto de 
cruzamento das duas curvas e os produtos observados: se a reacção não for suficiente 
exotérmica e consequentemente a 
distância a que as curvas se cruzam 
for muito grande a transferência de 
H- e/ou CH3- podem não ser 
observadas e os iões M2+ ficam 
disponíveis para se envolverem na 
formação de produtos de carga 2+. 
Este modelo simplificado tem sido 
utilizado e discutido para diversos 
sistemas envolvendo iões com carga 
múltipla.39-41 
Figura 2.2 Curvas de energia potencial para M2+ a reagir 
com uma molécula de RH por transferência electrónica. 
Adaptado de Roth e Freiser.31  
Freiser e colaboradores estudaram a 
reactividade em fase gasosa de 
alcanos com iões 2+ de diferentes 
metais de transição com configurações electrónicas d1, d2 e d3 no estado fundamental e com 
energias de ionização de M+ entre 11,1 e 16,2 eV.33,34,37,42,43 Com estas experiências, os autores 
verificaram que os iões metálicos d1 tinham reactividades diferentes de iões d2 ou d3 em termos 
de formação de produtos de carga 2+ e que estas diferenças estavam relacionadas com 
diferentes mecanismos de reacção.37  
Tendo estes estudos como base e de modo a clarificar a eventual participação dos electrões 5f 
nas ligações, continuou-se o estudo das reacções com vários alcanos e alcenos para iões An2+. 
Para fins comparativos estudaram-se também as reacções dos mesmos hidrocarbonetos com 
iões Ln2+, para toda a série de lantanídeos exceptuando Pm. Os iões Ln2+ têm electrões 4f 
inertes, configurações d1 acessíveis e uma gama de energias de ionização44 adequada a uma 
comparação com os iões An2+. 
Com o metano só se observou reacção com Th2+ que originou ThCH22+. Para os restantes alcanos 
e alcenos, para além de produtos resultantes de transferência electrónica, de hidreto e de CH3-, 
formaram-se ainda produtos por desidrogenação e perda de alcano (ver Tabela 2.4).  
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Tabela 2.4 Distribuição de produtos (%) e eficiências (k/kCOL) das reacções de An2+ com os vários 
hidrocarbonetos estudados. Os valores da energia de ionização de An+ 45 e dos vários 
hidrocarbonetos46 são apresentados entre () em eV. 
An2+ 
C2H6 
(11,52) 
C3H8 
(10,95) 
n-C4H10 
(10,53) 
C2H4 
(10,51) 
C3H6 
(9,73) 
1-C4H8 
(9,58) 
Th 
(11,9) 
ThC2H2
2+ 55 ThC3H4
2+ 
35 ThC2H2
2+ 
10 ThCH3
+ 
45 ThC4H6
2+ 
25 ThC4H4
2+ 
 
20 ThC3H4
2+ 
10 ThCH3
+ 
ThC2H2
2+  5 ThC3H4
2+ 
45 ThC3H2
2+ 
15 ThC2H2
+ 
35 Th+ 
30 ThC4H4
2+ 
20 ThC2H2
2+ 
50 Th+ 
  
k/kCOL 0,15 0,13 0,16 0,22 0,21 0,20 
Pa 
(11,7) 
80 PaC2H4
2+ 
20 PaC2H2
2+ 
80 PaC3H4
2+ 
15 PaC2H2
2+ 
 5 PaCH3
+ 
35 PaC4H6
2+ 
25 PaC4H4
2+ 
40 PaC3H4
2+ 
 
10 PaC2H2
2+ 
5 PaCH3
+ 
PaC2H2
2+ 40 PaC3H4
2+ 
15 PaC3H2
2+ 
15 PaC2H2
+ 
30 Pa+ 
30 PaC4H4
2+ 
10 PaC3H4
2+ 
60 Pa+ 
 0,18 0,16 0,16 0,22 0,20 0,18 
U 
(11,9) 
UC2H4
2+ 40 UC3H6
2+ 
15 UC2H4
2+ 
10 UH+ 
35 UCH3
+ 
60 UC4H6
2+ 
20 UC2H4
2+ 
20 UCH3
+ 
UC2H2
2+ 25 UC3H4
2+ 
45 UC2H2
2+ 
30 U+ 
10 UC4H6
2+ 
10 UC4H4
2+ 
 5 UC3H5
2+ 
10 UC3H4
2+ 
50 U+ 
15 UCH3
+ 
 0,18 0,22 0,20 0,13 0,27 0,26 
Np 
(11,7) 
-- 55 NpC3H6
2+ 
30 NpC2H4
2+ 
 5 NpH+ 
10 NpCH3
+ 
10 NpC4H8
2+ 
10 NpC4H6
2+ 
20 NpC3H6
2+ 
 50 NpC2H4
2+ 
 10 NpCH3
+ 
-- 65 NpC2H2
2+ 
35 Np+ 
35 NpC4H6
2+ 
40 Np+ 
 5 NpH+ 
20 NpCH3
+ 
 <0,0005 0,17 0,20 <0,0005 0,17 0,15 
Pu 
(11,7) 
-- 25 PuC3H8
2+ 
70 PuH+ 
 5 PuCH3
+ 
20 PuC4H10
2+ 
60 PuH+ 
20 PuCH3
+ 
-- Pu+ 70 Pu+ 
25 PuH+ 
 5 PuCH3
+ 
 <0,0005 0,033 0,22 <0,0005 0,17 0,20 
Am 
(12,0) 
--  5 AmC3H8
2+ 
90 AmH+ 
 5 AmCH3
+ 
 5 AmC4H10
2+ 
80 AmH+ 
15 AmCH3
+ 
-- Am+ 90 Am+ 
 5 AmH+ 
 5 AmCH3
+ 
 <0,0005 0,089 0,21 <0,0005 0,23 0,28 
Cm 
(12,4) 
--  5 CmC2H4
2+ 
10 CmH+ 
85 CmCH3
+ 
20 CmC2H4
2+ 
10 Cm+ 
10 CmH+ 
60 CmCH3
+  
-- Cm+ Cm+ 
 <0,0005 0,16 0,18 0,023 0,28 0,42 
 
Com excepção do CH4, todos os hidrocarbonetos estudados têm energias de ionização inferiores 
às segundas energias de ionização dos An. Estas diferenças explicam a observação de processos 
de distribuição de carga.  
Os produtos obtidos nas reacções da série de Ln2+ com os mesmos alcanos e alcenos encontram-
se indicados naTabela 2.5. 
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Tabela 2.5 Distribuição de produtos (%) e eficiências (k/kCOL) das reacções de Ln2+ com os vários 
hidrocarbonetos estudados. Os valores da energia de ionização de Ln+47 e dos vários 
hidrocarbonetos46 são apresentados entre () em eV.  
Ln2+ C2H6 (11,52) 
C3H8 
(10,95) 
n-C4H10 
(10,53) 
C2H4 
(10,51) 
C3H6 
(9,73) 
1-C4H8 
(9,58) 
La 
(11,06) 
-- 80 LaC3H6
2+ 
20 LaC2H4
2+ 
30 LaC4H8
2+   
15 LaC4H6
2+  
15 LaC3H6
2+ 
15 LaCH3
+ 
20 LaC2H4
2+ 
 5 LaH+ 
-- 35 LaC3H5
2+ 
20 LaC3H4
2+ 
45 LaC2H2
2+ 
 5 LaC4H7
2+  
15 LaC4H6
2+ 
40 LaC3H5
2+ 
5 La+ 
30 LaH+ 
5 LaCH3
+ 
k/kCOL <0,0005 0,17 0,28 <0,0005 0,14 0,26 
Ce 
(10,85) 
-- 50 CeC3H8
2+ 
50 CeC3H6
2+ 
10CeC4H8
2+ 
15CeC3H6
2+ 
75 CeC2H4
2+ 
-- CeC3H6
2+ 35 CeC4H6
2+ 
65 CeC3H5
2+ 
 <0,0005 0,014 0,18 <0,0005 0,0055 0,17 
Pr 
(10,55) 
-- PrC3H8
2+ PrC4H10
2+ -- PrC3H6
2+ 80 PrC4H8
2+ 
20 PrH+ 
 <0,0005 0,0011 0,019 <0,0005 0,0009 0,042 
Nd 
(10,73) 
-- NdC3H8
2+ NdC4H10
2+ -- NdC3H6
2+ 30 NdC4H8
2+ 
30 Nd+ 
35 NdH+ 
 5 NdCH3
+ 
 <0,0005 0,001 0,032 <0,0005 0,0012 0,085 
Sm 
(11,07) 
-- SmC3H8
2+ 95 SmC4H10
2+ 
 5 SmH+ 
-- 60 SmC3H6
2+ 
40 Sm+ 
65 Sm+ 
30 SmH+ 
 5 SmCH3
+ 
 <0,0005 0,001 0,067 <0,0005 0,0047 0,23 
Eu 
(11,24) 
-- EuC3H8
2+ 90 EuC4H10
2+ 
10 EuH+ 
-- 15 EuC3H6
2+ 
85 Eu+ 
65 Eu+ 
30 EuH+ 
5 EuCH3
+ 
 <0,0005 0,0009 0,056 <0,0005 0,0089 0,27 
Gd 
(12,09) 
GdC2H4
2+ 10 GdC3H6
2+ 
25 GdC2H4
2+ 
20 GdH+ 
45 GdCH3
+ 
10 GdC4H8
2+  
15 GdC3H6
2+ 
40 GdC2H4
2+  
15 Gd+ 
 5 GdH+ 
15 GdCH3
+ 
 
Gd+ 5 GdC3H4
2+ 
10 GdC2H2
2+ 
75 Gd+ 
10 GdH+ 
95 Gd+ 
 5 GdCH3
+ 
 0,027 0,24 0,26 0,093 0,25 0,26 
Tb 
(11,52) 
 
-- 30 TbC3H8
2+ 
70 TbH+ 
10 TbC3H6
2+ 
55 TbC2H4
2+ 
30 TbH+ 
 5 TbCH3
+ 
 10 TbC3H6
2+ 
90 Tb+ 
5 TbC4H6
2+ 
65 Tb+ 
25 TbH+ 
5 TbCH3
+ 
 <0,0005 0,016 0,19 <0,0005 0,094 0,26 
Dy 
(11,67) 
--  5 DyC3H8
2+ 
95 DyH+ 
80 DyH+ 
20 DyCH3
+ 
DyH+ Dy+ 80 Dy+ 
15 DyH+ 
 5 DyCH3
+ 
 <0,0005 0,046 0,23 0,0006 0,22 0,32 
Ho 
(11,80) 
--  5 HoC3H8
2+ 
95 HoH+ 
80 HoH+ 
20 HoCH3
+ 
HoH+ Ho+ 80 Ho+ 
15 HoH+ 
 5 HoCH3
+ 
 <0,0005 0,13 0,27 0,0009 0,28 0,33 
Er 
(11,93) 
-- ErH+ 75 ErH+ 
25 ErCH3
+ 
30 Er+ 
70 ErH+ 
Er+ 85 Er+ 
10 ErH+ 
 5 ErCH3
+ 
 <0,0005 0,22 0,28 0,0012 0,32 0,32 
Tm 
(12,05) 
-- 95 TmH+ 
 5 TmCH3
+ 
10 Tm+ 
70 TmH+ 
20 TmCH3
+ 
Tm+ Tm+ 85 Tm+ 
10 TmH+ 
 5 TmCH3
+ 
 <0,0005 0,21 0,27 0,0078 0,28 0,37 
Yb 
(12,18) 
-- 95 YbH+ 
 5 YbCH3
+ 
25 Yb+ 
50 YbH+ 
25 YbCH3
+ 
Yb+ Yb+ 85 Yb+ 
10 YbH+ 
 5 YbCH3
+ 
 <0,0005 0,23 0,25 0,021 0,28 0,36 
Lu 
(13,9) 
50 Lu+ 
50 LuH+ 
75 Lu+ 
10 LuH+ 
15 LuCH3
+ 
Lu+ Lu+ Lu+ Lu+ 
 0,30 0,33 0,28 0,33 0,28 0,33 
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Tabela 2.6 Configurações electrónicas e 
energias de promoção para An2+.12 
Configuração 
Electrónica 
Energia de 
promoção (eV) 
An2+ 
Th 5f6d 0 
 6d 2 0,008 
5f 26d Pa 0 
5f6d 2  1,24 
5f 4 U 0 
5f 36d  0,026 
5f 26d 2  2,407 
5f 5 Np 0 
5f 46d  0,744 
5f 36d 2  4,215 
5f 6 Pu 0 
5f 56d  1,612 
5f 7  Am 0 
5f 66d  2,976 
5f 8  Cm 0 
5f 76d  0,6 
 
A reactividade dos actinídeos estudados pode ser dividida e explicada de acordo com os 
produtos formados, a sua energia de ionização e respectivas configurações electrónicas 
acessíveis. Pu2+ e Am2+ foram os menos reactivos, 
pois a maior parte dos produtos observados são 
resultado de processos de distribuição de carga, 
excepto nas reacções com propano e butano em 
que se observou também a formação de aduto 
numa percentagem muito pequena. O facto de não 
haver activação dos hidrocarbonetos deve-se a não 
existirem electrões não f disponíveis, nem no 
estado fundamental nem em estados de baixa 
energia (Tabela 2.6). Por outro lado, as elevadas 
energias de ionização comparadas com as dos 
hidrocarbonetos tornam os processos de 
distribuição de carga mais favoráveis (ver Figura 
2.4). No caso dos hidrocarbonetos de cadeia mais 
curta e com maior energia de ionização, metano, 
etano e eteno, não se observou qualquer tipo de 
reacção. Comparando com os lantanídeos, vê-se 
que Dy2+, Ho2+ e Er2+ têm um comportamento pouco 
reactivo, semelhante a Pu2+ e Am2+, formando 
menos produtos duplamente carregados. Para estes Ln2+, o estado fundamental é do tipo 4f n, 
com energias de promoção para estados 4fn-1 5d superiores a 1 eV ( ). Tabela 2.7
Para U2+ e Np2+ já se observam alguns produtos de desidrogenação e perda de hidrocarbonetos. 
O estado fundamental de U2+ e Np2+ é do tipo 5f n e os estados acessíveis tem configurações com 
apenas um electrão não f, 5f n-1 6d. Se o mecanismo em causa for o mecanismo de inserção, 
implica a participação de electrões f. Ao comparar estes resultados com os obtidos para os 
lantanídeos e com um trabalho realizado por Hill et al.,37 vê-se que os produtos obtidos para os 
alcanos são semelhantes aos obtidos para Y2+ e La2+ que têm apenas um electrão d de valência, 
e a lantanídeos com configurações d1 acessíveis como, Gd2+, Tb2+ e Ce2+. Hill et al.37 propuseram 
um mecanismo alternativo que não necessita de 2 electrões. Esse mecanismo, esquematizado 
na , consiste na formação de um intermediário tricentrado, formado 
electrostaticamente e não envolvendo a inserção directa numa ligação C-C ou C-H, do qual se 
podem perder hidrocarbonetos saturados e H2.  
Figura 2.3
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Tabela 2.7 Configurações electrónicas 
e energias de promoção para Ln2+.44 
Cm2+ tem também uma configuração d1 acessível a baixa energia, no entanto, como tem uma 
energia de ionização muito elevada, os processos de transferência electrónica, de hidreto e de 
CH3- são favorecidos e apenas se observa a formação de CmC2H42+ nas reacções com propano e 
butano. Para metano e etano, que têm energias de ionização mais elevadas, não se observa 
reacção. 
Configuração 
Electrónica 
Energia de 
promoção (eV) 
Ln2+ 
La 5d  0 
 4f  0,892 
 6s 1,685 
Ce 4f 2 0 
 4f5d 0,474 
Pr 4f 3 0 
  4f 25d 1,655 
Figura 2.3 Esquema do mecanismo electrostático 
proposto por Hill et al.37 4f 4 Nd 0 
4f 35d  1,892 
4f 6 Sm 0 
4f 55d  3,259 
4f 7 Eu 0 
4f 65d  4,197 
4f 75d Gd 0 
4f 8  0,295 
4f 76s  1,140 
4f 9 Tb 0 
4f 85d  1,112 
4f 10 Dy 0 
4f 95d  2,1 
4f 11 Ho 0 
4f 105d  2,236 
4f 12 Er 0 
4f 115d  2,104 
4f 13 Tm 0 
4f 125d  2,839 
4f 14 Yb 0 
4f 135d  4,139 
4f 146s Lu 0 
4f 145d  0,708 
 
Th2+ foi o único actinídeo a activar o metano 
formando ThCH22+. Em relação aos restantes 
hidrocarbonetos estudados teve uma reactividade 
semelhante a Pa2+. Th2+ e Pa2+ activaram todos os 
hidrocarbonetos formando vários produtos por 
desidrogenação simples e dupla e por perda de 
metano e etano. No caso de propano e butano, 
observou-se ainda AnCH3+ e para propeno e buteno 
o produto de transferência electrónica foi um dos 
produtos mais abundantes. Os produtos formados 
para Th2+ e Pa2+ são semelhantes aos observados 
por Hill et al.37 para metais de transição d com d2 
ou d3 electrões de valência, o que parece indicar 
que o mecanismo de reacção é o mecanismo de 
inserção. Th2+, apesar de ter uma configuração 
5f6d no estado fundamental, tem um estado com 
dois electrões d disponíveis a baixa energia de 
promoção (0,01 eV) de acordo com o mecanismo 
de inserção. No caso de Pa2+ o estado fundamental 
é 5f26d e um estado com dois electrões não f só 
existe a 1,2±0,7 eV. Mais uma vez, os resultados 
indicam uma possível participação dos electrões f na formação de ligações para Pa2+, no 
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entanto, a energia de promoção para uma configuração com dois electrões não f tem uma 
incerteza muito elevada, variando entre 0,5 e 1,9 eV, o que não permite esclarecer 
completamente a eventual participação dos electrões f. 
 
Na Figura 2.4 está esquematizada a proporção entre os caminhos reaccionais observados para 
cada An2+ ao longo da série, bem como a energia de promoção para uma configuração com pelo 
menos um electrão d e a energia de ionização de An+. É visível a predominância dos processos 
de separação de carga nos casos em que as energias de promoção e as energias de ionização são 
mais elevadas.  
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Figura 2.4 Representação gráfica de: energias de promoção - linha verde; energias de ionização de 
An+ - linha vermelha; soma normalizada das eficiências dos processos de distribuição de carga com 
os vários hidrocarbonetos estudados - barras cinzento claro; soma normalizada das eficiências de 
activação com dos vários hidrocarbonetos estudados - barras cinzento escuro. 
 
Para os lantanídeos apenas se observou a formação de produtos de activação para La2+, Ce2+, 
Gd2+ e Tb2+, sendo a maior parte da reactividade devida a processos de separação de carga e 
formação de aduto. A Figura 2.5 mostra claramente a relação directa entre as energias de 
ionização, EI[Ln+], e a eficiência de transferência electrónica para cada Ln2+. 
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Figura 2.5 Representação gráfica das energias de ionização de Ln+ (a vermelho) e da soma 
normalizada das eficiências do processo de transferência electrónica com os vários hidrocarbonetos 
estudados (a verde).  
 
2.4 Conclusões  
Os resultados obtidos neste trabalho, usando FTICR-MS e um maior número de hidrocarbonetos 
permitiram refinar a comparação das reactividades dos vários An+ obtida anteriormente com 
base em estudos de LAPRD. Os resultados obtidos com os alcanos mostram claramente uma 
diminuição da reactividade na seguinte ordem: Th+ > Pa+ > U+ > Np+, e os resultados com 
propeno mostram que Cm+ é mais reactivo que Pu+. A não observação de reacção de Am+ com 
nenhum dos hidrocarbonetos confirma a sua baixa reactividade. Assim, a reactividade relativa 
de An+ com hidrocarbonetos será a seguinte: Th+> Pa+> U+> Np+> Cm+> Pu+> Am+. 
De um modo geral, os estudos de reactividade de iões de actinídeos com hidrocarbonetos 
parecem confirmar a necessidade da existência de dois electrões não f para a ocorrência da 
reacção.45 No entanto, observaram-se algumas excepções. A elevada reactividade de Th+ é 
característica de um metal do grupo d, enquanto que para Pa+ esta indica a participação dos 
electrões f na formação de ligações σ. Para Np+ e U+ que têm estados fundamentais ou estados 
de baixa energia (0,1 eV) com pelo menos dois electrões não f disponíveis, esta participação 
não é clara. No caso dos monóxidos, apenas ThO+, PaO+ e UO+ se mostraram reactivos, com a 
reactividade de PaO+ a ser, mais uma vez, claramente superior. Estes resultados, juntamente 
com cálculos teóricos da estrutura electrónica de PaO+, são uma indicação bastante clara de um 
papel activo dos electrões 5f na inserção oxidativa. 
An2+ formaram não só produtos resultantes de processos de separação de cargas mas também 
produtos resultantes da activação dos hidrocarbonetos. Os mecanismos de activação propostos 
variam consoante a existência de um ou dois electrões disponíveis. Mais uma vez no caso de 
Pa2+ é possível que haja participação dos electrões 5f, no entanto, seriam necessários valores 
de energias de promoção com menores incertezas.  
 
B i b l i o g r a f i a  2 
 
1. Marçalo J, Leal JP,  Pires de Matos A. Gas phase actinide ion chemistry: Activation of alkanes and 
alkenes by thorium cations. International Journal of Mass Spectrometry and Ion Processes. 
1996;157-158:265-274. 
 
2. Heinemann C, Cornehl HH, Schwarz H. Hydrocarbon activation by "bare" uranium cations: 
formation of a cationic uranium-benzene complex from three ethylene units. Journal of 
Organometallic Chemistry. 1995;501(1-2):201-209. 
 
3. Buckner SW, Macmahon TJ, Byrd GD, Freiser BS. gas-phase reactions of Nb+ and Ta+ with alkanes 
and alkenes - c-h-bond activation and ligand-coupling mechanisms. Inorganic Chemistry. 
1989;28(18):3511-3518. 
 
4. Gibson JK, Haire RG. Gas-phase chemistry of bare and oxo-ligated protactinium ions: a 
contribution to a systematic understanding of actinide chemistry. Inorganic Chemistry. 
2002;41(22):5897-5906. 
 
5. Irikura KK, Goddard WA. Energetics of 3rd-row transition-metal methylidene ions MCH2+ (M=La, 
Hf, Ta, W, Re, Os, Ir, Pt, Au). Journal of the American Chemical Society. 1994;116(19):8733-8740. 
 
6. Irikura KK, Beauchamp JL. Electronic-structure considerations for methane activation by 3rd-row 
transition-metal ions. Journal of Physical Chemistry. 1991;95(21):8344-8351. 
 
7. Irikura KK, Beauchamp JL. Methane oligomerization in the gas-phase by 3rd-row transition-metal 
ions. Journal of the American Chemical Society. 1991;113(7):2769-2770. 
 
8. Irikura KK, Beauchamp JL. Osmium-tetroxide and its fragment ions in the gas-phase - reactivity 
with hydrocarbons and small molecules. Journal of the American Chemical Society. 1989;111(1):75-
85. 
 
9. Parke LG, Hinton CS, Armentrout PB. Why is hafnium so unreactive?: Experimental and 
theoretical studies of the reaction of Hf+ with methane. International Journal of Mass 
Spectrometry. 2006;254(3):168-182. 
 
10. Ranasinghe YA, Macmahon TJ, Freiser BS. Formation of thermodynamically stable dications in 
the gas-phase by thermal ion molecule reactions - Ta2+ and Zr2+ with small alkanes. Journal of 
Physical Chemistry. 1991;95(20):7721-7726. 
 
11. Armentrout PB, Sievers MR. Activation of CH4 by gas-phase Zr+ and the thermochemistry of Zr-
ligand complexes. Journal of Physical Chemistry A. 2003;107(22):4396-4406. 
 
12. Blaise  J, Wyart JF. Energy Levels and Atomic Spectra of Actinides. Paris: Tables Internationales 
de Constantes; 1992. 
 
13. Gibson JK. Gas-phase chemistry of actinide ions: probing the distinctive character of the 5f 
elements. International Journal of Mass Spectrometry. 2002;214(1):1-21. 
 
14. Gibson JK, Marçalo J. New developments in gas-phase actinide ion chemistry. Coordination 
Chemistry Reviews. 2006;250(7-8):776-783. 
 
15. Carter EA, Goddard WA. Relationships between bond-energies in coordinatively unsaturated and 
coordinatively saturated transition-metal complexes - a quantitative guide for single, double, and 
triple bonds. Journal of Physical Chemistry. 1988;92(20):5679-5683. 
 
16. Cornehl HH, Heinemann C, Schroeder D, Schwarz H. Gas-Phase Reactivity of Lanthanide Cations 
with Hydrocarbons. Organometallics. 1995;14(2):992-999. 
 
17. Gibson JK. Role of Atomic Electronics in f-Element Bond Formation: Bond Energies of Lanthanide 
and Actinide Oxide Molecules. Journal of Physical Chemistry A. 2003;107(39):7891-7899. 
 
83 
 
E s t u d o s  d e  Q u í m i c a  d e  A c t i n í d e o s  p o r  E s p e c t r o m e t r i a  d e  M a s s a  
 
18. Sekiya M, Narita K, Tatewaki H. Energy differences between 4f(n+1)5d(0)6s(2) and 4f(n)5d(1)6s(2) 
electron configurations for the lanthanide atoms. Physical Review A. 2001;6301(1). 
 
19. Seijo L, Barandiaran Z, Harguindey E. The ab initio model potential method: Lanthanide and 
actinide elements. The Journal of Chemical Physics. 2001;114(1):118-129. 
 
20. Burns CJ, Bursten BE. Covalency in f-Element Organometallic Complexes: Theory and 
Experiment. Comments on Inorganic Chemistry. 1989;9(2):61. 
 
21. Schroder D, Schwarz H, Shaik S. Characterization, orbital description, and reactivity patterns of 
transition-metal oxo species in the gas phase. Metal-Oxo and Metal-Peroxo Species in Catalytic 
Oxidations. 2000;97:91-123. 
 
22. Cornehl HH, Wesendrup R, Diefenbach M, Schwarz H. A Comparative Study of Oxo-Ligand Effects 
in the Gas-Phase Chemistry of Atomic Lanthanide and Actinide Cations. Chemistry - A European 
Journal. 1997;3(7):1083-1090. 
 
23. Wesendrup R, Schwarz H. Tantalum-Mediated Coupling of Methane and Carbon Dioxide in the 
Gas Phase. Angewandte Chemie International Edition in English. 1995;34(18):2033-2035. 
 
24. Zemski KA, Bell RC, CastlemanJr. AW. Reactivities of tantalum oxide cluster cations with 
unsaturated hydrocarbons. International Journal of Mass Spectrometry. 1999;184(2-3):119-128. 
 
25. Gibson JK, Haire RG. Gas-Phase Chemistry of Curium: Reactions of Cm+ and CmO+ with Alkenes, 
Acetonitrile, and Hexafluoropropene. Journal of Physical Chemistry A. 1998;102(52):10746-10753. 
 
26. Goncharov V, Heaven MC. Spectroscopy of the ground and low-lying excited states of ThO+. The 
Journal of Chemical Physics. 2006;124(6):064312-7. 
 
27. Goncharov V, Kaledin LA, Heaven MC. Probing the electronic structure of UO+ with high-
resolution photoelectron spectroscopy. The Journal of Chemical Physics. 2006;125(13):133202-8. 
 
28. Heaven MC. Probing actinide electronic structure using fluorescence and multi-photon ionization 
spectroscopy. Physical Chemistry Chemical Physics. 2006;8(39):4497-4509. 
 
29. Gibson JK, Haire RG, Marçalo J, Santos M, Pires de Matos A, Mrozik MK, Pitzer RM, Bursten BE. 
Gas-phase reactions of hydrocarbons with An+ and AnO+ (An = Th, Pa, U, Np, Pu, Am, Cm): The 
active role of 5f electrons in organoprotactinium chemistry. Organometallics. 2007;26(16):3947-
3956. 
 
30. Dyke JM, Ellis AM, Feher M, Morris A, Paul AJ, Stevens JCH. High-temperature photoelectron 
spectroscopy. A study of niobium monoxide and tantalum monoxide. Journal of the Chemical 
Society, Faraday Transactions 2. 1987;83(8):1555-1565. 
 
31. Roth LM, Freiser BS. Gas-phase chemistry and photochemistry of doubly charged transition-
metal containing ions. Mass Spectrometry Reviews. 1991;10(4):303-328. 
 
32. Gord JR, Freiser BS, Buckner SW. Kinetic energy release in thermal ion-molecule reactions: 
single charge-transfer reactions of vanadium(2+) and tantalum(2+) with benzene. Journal of 
Physical Chemistry. 1991;95(21):8274-8279. 
 
33. Ranasinghe YA, Macmahon TJ, Freiser BS. Formation of thermodynamically stable dications in 
the gas-phase by thermal ion molecule reactions - Ta2+ and Zr2+ with small alkanes. Journal of 
Physical Chemistry. 1991;95(20):7721-7726. 
 
34. Ranasinghe YA, Macmahon TJ, Freiser BS. Gas-phase reactions of La2+ with small alkanes and the 
photodissociation of LaC2H4(n+) and LaC3H6(n+) (n = 1 and 2). Journal of the American Chemical 
Society. 1992;114(23):9112-9118. 
 
84 
 
B i b l i o g r a f i a  2 
 
85 
 
35. Weisshaar JC. Bare transition metal atoms in the gas phase: reactions of M, M+, and M2+ with 
hydrocarbons. Accounts of Chemical Research. 1993;26(4):213-219. 
 
36. Freiser BS. Selected topics in organometallic ion chemistry. Accounts of Chemical Research. 
1994;27(11):353-360. 
 
37. Hill YD, Huang YQ, Ast T, Freiser BS. Study of the gas-phase chemistry of Y2+ with small alkanes. 
Rapid Communications in Mass Spectrometry. 1997;11(1):148-154. 
 
38. Spears KG, Fehsenfeld GC, McFarland M, Ferguson EE. Partial Charge-Transfer Reactions at 
Thermal Energies. The Journal of Chemical Physics. 1972;56(6):2562-2566. 
 
39. Bohme DK. Electron-transfer reactions with buckminsterfullerene, C60, in the gas-phase. 
International Reviews in Physical Chemistry. 1994;13(2):163-185 . 
 
40. Herman Z. Dynamics of charge transfer and chemical reactions of doubly-charged ions at low 
collision energies. International Reviews in Physical Chemistry. 1996;15(1):299-324. 
 
41. Price SD. Coincidence studies of the bond-forming reactivity and reaction dynamics of molecular 
dications. International Journal of Mass Spectrometry. 2007;260(1):1-19. 
 
42. Buckner SW, Freiser BS. Bimolecular reactions of doubly charged metal ions in the gas phase. 
Formation of NbCH22+. Journal of the American Chemical Society. 1987;109(4):1247-1248. 
 
43. Gord JR, Freiser BS, Buckner SW. Formation of thermodynamically stable dications in the gas 
phase by thermal ion--molecule reactions: Nb2+ with small alkanes. The Journal of Chemical Physics. 
1989;91(12):7530-7536. 
 
44. Martin WC, Zalubas R, Hagan L. Atomic Energy Levels: The Rare-Earth Elements. 60.ª ed. 
Washington, DC: National Bureau of Standards (NIST); 1978. 
 
45. Hildenbrand D, Gurvich L, Yungman V. The Chemical Thermodynamics of Actinide Elements and 
Compounds. Part 13. The Gaseous Actinide Ions. Vienna: International Atomic Energy Agency; 1985. 
 
46. Lias SG, Bartmess JE, Liebman JF, Holmes JL, Levin RD, Mallard WG. Gas-phase ion and neutral 
thermochemistry. Washington, DC: American Chemical Society; 1988. 
 
47. Lide DR. CRC Handbook of Chemistry and Physics. 75.ª ed. Boca Raton: CRC Press; 1994:2608. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
  
 
  
Introdução 1 
  
Reactividade 
 de iões de actinídeos em fase gasosa 
 O papel dos electrões 5f 2 
  
Termoquímica
 de iões de actinídeos em fase gasosa
Os óxidos de actinídeos 3 
  
Caracterização 
 de vidros contendo actinídeos 
A importância da força das ligações metal-oxigénio 4 
  
Conclusões e Perspectivas 5 
  
Parte Experimental 6 
 
 
T e r m o q u í m i c a  d e  I õ e s  d e  A c t i n í d e o s  e m  F a s e  G a s o s a  3 
 
3 Termoquímica de iões de actinídeos em fase 
gasosa - os óxidos de actinídeos 
Uma das vantagens da FTICR-MS é a possibilidade de fornecer informação quantitativa sobre a 
termodinâmica das espécies estudadas. Se os iões reagentes forem termalizados 
convenientemente, as reacções observadas serão exotérmicas ou atérmicas, podendo no 
entanto existir barreiras cinéticas que impossibilitem uma determinada reacção exotérmica de 
ocorrer a uma velocidade detectável. Escolhendo o sistema ião/molécula de forma a que sejam 
conhecidas algumas propriedades termodinâmicas dos reagentes, é possível estimar energias de 
ligações que se formem ou que se quebrem durante a reacção. Nalguns casos, as eficiências de 
reacção podem também ser usadas nessas estimativas. Neste capítulo pretende-se contribuir 
para a caracterização termodinâmica dos óxidos de actinídeos, obtendo dados termoquímicos 
relativos a espécies ainda não caracterizadas e que possam também ter interesse para 
processos químicos que ocorram em fase condensada, em particular em solução.  
Assim, estudaram-se reacções de oxidação usando reagentes oxidantes com uma vasta gama de 
energias de dissociação de oxigénio, que permitiram estimar valores desconhecidos de entalpias 
de formação e energias de ligação para An+-O, An2+-O, OAn+-O, e OAn2+-O e verificar ou corrigir 
valores existentes na literatura obtidos por outros métodos. Através destas reacções e também 
de reacções com outras moléculas orgânicas foi também possível determinar as energias de 
ionização para AnO, AnO+, AnO2 e AnO2+. A formação de iões AnO22+ permitiu estudar a 
estabilidade destes e determinar as respectivas entalpias de hidratação. Os resultados obtidos 
foram comparados com dados já conhecidos relativos a alguns actinídeos e, nalguns casos, 
também aos elementos da série dos lantanídeos. 
 
3.1 Reacções de oxidação 
Estudaram-se as reacções de iões An+, AnO+, An2+ e AnO2+ para An = Th, Pa, U, Np, Pu, Am e Cm 
com diversos oxidantes: N2O, C2H4O (óxido de etileno), H2O, O2, CO2, NO e CH2O.  
 
3.1.1  Reacções de iões An+ 
Os produtos formados, bem como as eficiências das reacções de oxidação de An+ encontram-se 
na Tabela 3.1. Observou-se a formação de AnO+ para todos os actinídeos com N2O, C2H4O, H2O, 
O2 e CO2.. Am+ foi o único a não reagir com NO e para CH2O não se observou reacção com Pu+, 
Am+ e Cm+. Estudos anteriores realizados por Cornehl et al.1 para Th+ e U+ com N2O, H2O, O2 e 
CO2 estão de acordo com os resultados obtidos. 
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Tabela 3.1 Distribuição de produtos (%) e eficiências (k/kCOL) das reacções de An+ 
com os vários oxidantes estudados.  
An+ N2O C2H4O H2O O2 CO2 NO CH2O 
Th 50 ThO+ 
50 ThN+ 
ThO+ 65 ThO+ 
35 ThOH+ 
ThO+ ThO+ ThO+ ThO+ 
k/kCOL 0,68 0,37 0,20 0,86 0,35 0,49 0,61 
Pa 60 PaO+ 
40 PaN+ 
PaO+ 70 PaO+ 
30 PaOH+ 
PaO+ PaO+ PaO+ PaO+ 
 0,49 0,44 0,26 0,66 0,38 0,51 0,48 
U 60 UO+ 
40 UN+ 
UO+ UO+ UO+ UO+ UO+ UO+ 
 0,47 0,34 0,13 0,72 0,29 0,46 0,53 
Np 75 NpO+ 
25 NpN+ 
NpO+ NpO+ NpO+ NpO+ NpO+ NpO+ 
 0,48 0,32 0,10 0,68 0,30 0,45 0,28 
Pu PuO+ PuO+ PuO+ PuO+ PuO+ PuO+ -- 
 0,02 0,21 0,004 0,27 0,003 0,17 <0,001 
Am AmO+ AmO+ AmO+ AmO+ AmO+ -- -- 
 0,004 0,21 0,001 0,32 0,001 <0,001 <0,001 
Cm CmO+ CmO+ CmO+ CmO+ CmO+ CmO+ -- 
 0,17 0,26 0,049 0,37 0,08 0,013 <0,001 
 
Para além dos óxidos, formaram-se outros produtos nas reacções com N2O e H2O. Com N2O 
formou-se AnN+ para Th, Pa, U e Np. Com H2O observou-se a formação de ThOH+ e PaOH+. Em 
condições em que a termalização não foi eficiente, foi possível observar a formação de UOH+ e 
NpOH+. Jackson et al.2 já tinham observado a formação de UOH+, num QIT talvez devido à 
presença de iões U+ cineticamente excitados. Um estudo recente3 de UOxHy mostrou que a 
estrutura mais provável para UO2H2 é um oxi-hidreto e não um di-hidróxido. Assim, os iões 
AnOH+ poderão corresponder a H=An+=O onde An estará no estado de oxidação IV.  
PaOH+, formado na reacção de Pa+ com H2O, reagiu com outra molécula de água para originar 
85% de PaO2+ e 15% de PaO2H+ com uma eficiência de 0,16. PaO2H+ será provavelmente um oxi-
hidroxido, {O=Pa+-OH}, onde o centro metálico é tetravalente.  
Na Tabela 3.1 estão também representadas as eficiências para as reacções estudadas. Para os 
iões de actinídeos estudados, estas variam da mesma forma para os diferentes reagentes. Th+ é 
o mais eficiente, seguido de Pa+, U+ e Np+ que têm reactividades semelhantes; para Pu+ e Am+ 
há um decréscimo acentuado na reactividade que volta a aumentar para Cm+. Estas diferenças 
estão de acordo com as observadas nas reacções de An+ com os hidrocarbonetos e, como tal, 
também parecem estar relacionadas com as energias de promoção do estado fundamental para 
um estado reactivo em que estão disponíveis dois electrões não f desemparelhados (Tabela 
2.2). 
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As eficiências de reacção obtidas para Th+ e U+ com N2O, H2O, O2 e CO2 estão de acordo com 
estudos anteriores realizados por Schwarz e colaboradores,1 designadamente as baixas 
eficiências obtidas nas reacções com H2O quando comparadas com os outros reagentes. 
Existem outros factores que influenciam as eficiências de reacções, nomeadamente podem 
existir restrições cinéticas para um certo reagente que vão para além da exotermicidade da 
reacção. Por exemplo para H2O é necessário um rearranjo para dar origem a AnO+ e H2. Estes 
efeitos são mais acentuados no caso de iões com energias de promoção para estados reactivos 
elevadas – para Pu+ e Am+ há uma diminuição acentuada nas eficiências das reacções. Nas 
reacções com N2O, H2O e CO2, enquanto Th+, Pa+, U+, Np+ e Cm+ reagem eficientemente, Pu+ e 
Am+ são oxidados ineficientemente. Este efeito já tinha sido observado nas reacções de Nd+ e 
Ce+ com N2O, H2O e CO2.1 Comparando as eficiências de reacção de Nd+ e Ce+, Nd+, que tal 
como Pu+ e Am+ tem uma energia de promoção razoável (1,41 eV), apresenta um decréscimo 
nas eficiências de reacção relativamente a Ce+ que, assim como os actinídeos, tem dois 
electrões não f disponíveis a energias de promoção desprezáveis.4 
 
3.1.2  Reacções de iões AnN+ 
Nas reacções de Th+, Pa+, U+ e Np+ com N2O para além de AnO+ também se formou AnN+. 
Estudaram-se também as reacções de AnN+ com N2O. PaN+ originou PaNO+, UN+ não reagiu, 
enquanto ThN+ originou 80% de ThO+ e 20% de ThNO+. A reacção de PaN+ foi cerca de 5 vezes 
mais eficiente do que a de ThN+. Num estudo de SIFT-MS, realizado por Lavrov et al.5 da 
oxidação por N2O de 46 iões metálicos monopositivos, apenas 6 metais formaram MN+ como 
produto primário e desses 6 apenas 3 deram origem a MNO+. 
A não reacção de UN+ está de acordo com um estudo anterior6 que mostrou que a oxidação de 
UN+ por N2O, apesar de exotérmica, tem barreiras cinéticas. No entanto, UO2+ que é 
isoelectrónico de UN+, é rapidamente oxidado por N2O.7 Esta diferença de reactividade pode ser 
atribuída à maior electrofilicidade de UO2+, visto que EI[UO+] > EI[UN].8 
Heinemann e Schwarz 6 e Zhou e Andrews9 mostraram que a estrutura de UNO+ é N-U-O+, 
estrutura esta que é isoelectrónica de UO2+. Por sua vez, ThNO neutro foi produzido por 
inserção de Th em NO (N-Th-O) e a ligação foi caracterizada como sendo semelhante a OThO 
mas com menos um electrão não ligante.9 De acordo com estes estudos, a estrutura provável 
para PaNO+ será N-Pa-O+ que é isoelectrónica de PaO22+ (ver secção 3.1.4.2). 
 
3.1.3  Reacções de iões AnO+ 
Nas reacções de AnO+ com os reagentes oxidantes, PaO+ foi o mais reactivo formando PaO2+ com 
todos os oxidantes estudados, com eficiências de reacção próximas das observadas nas reacções 
do metal Pa+, como está indicado na Tabela 3.2. 
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Tabela 3.2 Distribuição de produtos (%) e eficiências (k/kCOL) das reacções de AnO+ com os 
vários oxidantes estudados.  
AnO+ N2O C2H4O H2O O2 CO2 NO CH2O 
ThO ThO2+ ThO2+ ThO2H+ -- -- -- -- 
k/kCOL 0,31 0,34 0,11 <0,001 <0,001 <0,001 <0,001 
PaO PaO2+ PaO2+ 40 PaO2+ 
60 PaO2H
+ 
PaO2
+ PaO2
+ PaO2
+ PaO2
+ 
 0,48 0,43 0,19 0,65 0,41 0,33 0,39 
UO UO2+ UO2+ UO2+ UO2+ UO2+ UO2+ -- 
 0,08 0,30 0,009 0,45 0,004 0,11 <0,001 
NpO NpO2+ NpO2+ NpO2+ NpO2+ -- -- -- 
 0,07 0,28 0,004 0,28 <0,001 <0,001 <0,001 
PuO PuO2+ PuO2+ PuO2+ PuO2+ -- -- -- 
 0,003 0,15 0,002 0,07 <0,001 <0,001 <0,001 
AmO -- 10 AmO2+ 
20 AmO2H2
+ 
60 AmO2C2H2
+ 
10 AmO2C2H4
+ 
AmO2H2
+ -- -- -- Não foi 
estudado 
 <0,001 0,03 0,001 <0,001 <0,001 <0,001 - 
CmO -- CmO2C2H2+ CmO2H2+ -- -- -- -- 
 <0,001 0,15 0,001 <0,001 <0,001 <0,001 <0,001 
 
Na reacção de PaO+ com H2O observou-se também a formação de PaO2H+. AmO+ e CmO+ apenas 
reagiram com C2H4O e com H2O. Com o óxido de etileno, CmO+ formou CmO2C2H2+ enquanto que 
para AmO+, para além da formação de AmO2+, observou-se a formação de mais três produtos 
primários, AmO2H2+, AmO2C2H2+ e AmO2C2H4+, que já tinham sido observados num estudo por 
LAPRD.10 A reacção destes AnO+ com H2O foi pouco eficiente originando em ambos os casos 
AnO2H2+. Este produto pode ser o aduto AnO(H2O)+ ou o bis-hidróxido, An(OH)2+, onde o centro 
metálico se encontra no estado de oxidação III. NpO+ e PuO+ reagiram de forma semelhante, 
formando o dióxido nas reacções com N2O, C2H4O, H2O e O2. UO+ reagiu com todos os oxidantes, 
excepto com CH2O, para formar o dióxido. Finalmente, ThO+ reagiu com N2O e C2H4O originando 
ThO2+ e com H2O formando ThO2H+.  
A não observação de CmO2+ está de acordo com o facto de Cm apenas ter acessível o estado de 
oxidação 3+. Algumas das reacções de ThO+ e UO+, nomeadamente com N2O, H2O, O2 e CO2, já 
tinham sido estudadas por Schwarz e colaboradores,7 estando os resultados obtidos nesse 
estudo de acordo com os aqui apresentados. 
Comparando a reactividade de AnO+ com a dos iões metálicos nota-se que há um decréscimo na 
reactividade dos monóxidos, que na maioria dos casos apresentam eficiências de reacção mais 
baixas, mesmo nas reacções termodinamicamente favoráveis, revelando a existência de 
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restrições cinéticas importantes. Esta diminuição de reactividade é uma tendência para os 
primeiros actinídeos da série que já tinha sido discutida anteriormente.11 
Como foi dito no capítulo anterior, existe pouco conhecimento no que toca às configurações 
electrónicas de AnO+. O facto de PaO+ reagir com todos os oxidantes para formar PaO2+ pode 
mais uma vez significar a participação dos electrões 5f, uma vez que os estados excitados até 
1,8 eV têm sempre a presença de electrões f.12 Também para UO+ os estados de baixa energia 
tem no máximo um electrão não f disponível13 e a formação de UO2+ com a maioria dos 
oxidantes pode indicar a participação de pelo menos um electrão f na ligação ao segundo 
oxigénio. No caso de ThO2+, tendo em conta que ThO+ tem apenas um único electrão d 
disponível14 e que em ThO2+ o metal está formalmente num estado de oxidação V não estável, 
presume-se que uma das ligações formadas seja simples e não dupla. Para os transuranianos, o 
conhecimento da estrutura electrónica é ainda mais reduzido não permitindo tirar grandes 
conclusões. No entanto, uma vez que os electrões f dos actinídeos transneptunianos não 
participam em ligações covalentes,11 e assumindo que no estado fundamental estes vão ter 
configurações do tipo An3+(5fn)O2-, se a energia necessária para promover estes electrões não 
for compensada pela ligação adicional, pode esperar-se uma ligação simples em vez de dupla 
para AnO2+, como no caso de ThO2+. 
 
3.1.4  Reacções de iões de actinídeos dipositivos 
Na química de fase aquosa, os únicos iões monocarregados de actinídeos que existem são os 
iões dioxo, UO2+ (aq), NpO2+ (aq), PuO2+ (aq) e AmO2+ (aq).15 Todos estes iões já foram 
preparados e estudados na fase gasosa.16-18 Apesar de os iões AnO2+ existirem na fase aquosa, os 
iões actinilo dipositivos, AnO22+, são particularmente importantes na química do U, Np, Pu e 
Am. Uranilo, neptunilo, plutonilo e americilo são espécies de actinídeos hexavalentes com uma 
estabilidade variável que se encontram em solução, e muitas propriedades destas espécies já 
foram estudadas exaustivamente.15,19-23 Para melhor entender a natureza dos actinilos é 
imperativo obter informação sobre estas espécies sem perturbações do solvente. A espécie 
UO22+ foi sintetizada anteriormente em condições semelhantes às deste trabalho e a sua 
estabilidade e a segunda energia de ionização de UO2 foram estimadas com base na 
exotermicidade de reacções de oxidação e transferência electrónica.7 
Um dos aspectos fundamentais a esclarecer para os actinilos é a sua estabilidade na fase gasosa 
onde, ao contrário da fase aquosa, não têm interacções com solventes ou moléculas 
coordenantes que lhes podem conferir maior estabilidade. Dada a elevada energia de 
coordenação na fase condensada, não é claro que actinilos que sejam estáveis em solução 
existam isolados na fase gasosa. Um ião AnO22+ pode ser bastante instável na fase gasosa se 
tivermos em conta a dissociação de Coulomb em dois iões monocarregados, {AnO+ + O+} ou {An+ 
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+ O2+}.7,8 A estabilidade dos actinilos na fase aquosa diminui ao longo da série da seguinte 
forma: UO22+(aq) > NpO22+(aq) ≈ PuO22+(aq )> AmO22+(aq). 15,19-23 Esta tendência está de acordo 
com a diminuição da estabilidade do estado de oxidação hexavalente ao longo da série. O 
mesmo acontece na fase sólida onde, por exemplo, se conhecem vários halogenetos de urânio 
UO2X2 (X = F, Cl, Br, I)19 enquanto que para Am22 apenas se conhece a existência de AmO2F2. Do 
mesmo modo, a estabilidade de UO22+ na fase gasosa não implica necessariamente que os 
restantes actinilos sejam espécies estáveis na fase gasosa. 
 
3.1.4.1 Reacções de iões An2+ 
Para cada An2+ estudado formou-se AnO2+ com pelo menos um oxidante ( 
Tabela 3.3). Th2+ foi o único que formou ThO2+ com todos os oxidantes. Para Pa2+ só não se 
observou formação de óxido com a água, para a qual apenas se formou PaOH2+. U2+ foi oxidado 
por todos os oxidantes excepto H2O e CH2O. Np2+ só não reagiu com CO2 e CH2O e apenas 
formou o óxido com N2O, C2H4O e O2. A formação de PuO2+ foi observada nas reacções com 
C2H4O e N2O, enquanto que Am2+ não reagiu com N2O mas reagiu com C2H4O, originando o óxido 
entre outros produtos. CmO2+ só foi observado na reacção de Cm2+ com N2O. 
 
Tabela 3.3 Distribuição de produtos (%) e eficiências (k/kCOL) das reacções de An2+ com os 
vários oxidantes estudados.  
An2+ N2O C2H4O H2O O2 CO2 NO CH2O 
Th 55 ThN+ 
45 ThO2+ 
80 ThO+ 
20 ThO2+ 
10 ThO2+ 
90 ThOH2+ 
ThO2+ ThO2+ 20 ThO2+ 
80 Th+ 
90 ThO2+ 
10 ThO+ 
k/kCOL 0,41 0,28 0,15 0,56 0,55 0,42 0,18 
Pa 40 PaN+ 
60 PaO2+ 
75 PaO+- 
25 PaO2+ 
PaOH2+ PaO2+ PaO2+ 75 Pa+ 
25 PaO2+ 
10 PaO+ 
90 PaO2+ 
 0,40 0,31 0,18 0,55 0,38 0,34 0,17 
U 45 UN+ 
55 UO2+ 
80 UO+ 
20 UO2+ 
UOH2+ UO2+ UO2+ 15 UO2+ 
85 U+ 
20 UO+ 
80 UH+ 
 0,40 0,30 0,11 0,53 0,38 0,29 0,10 
Np NpO2+ 90 NpO+ 
10 NpO2+ 
NpOH2+ NpO2+ -- Np+ -- 
 0,25 0,25 0,05 0,48 <0,0005 <0,20 <0,0005 
Pu PuO2+ 95 PuO+ 
 5 PuO2+ 
PuOH2+ -- -- Pu+ -- 
 0,17 0,21 0,001 <0,0005 <0,0005 0,23 <0,0005 
Am -- 80 AmH+ 
 5 AmO2+ 
15 AmO+ 
AmOH2+ -- -- Am+ -- 
 <0,0005 0,21 0,001 <0,0005 <0,0005 0,22 <0,0005 
Cm CmO2+ CmO+ CmOH2+ -- -- Cm+ CmO+ 
 0,22 0,26 0,027 <0,0005 <0,0005 0,29 0,013 
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Devido ao facto de as energias de ionização dos An+ serem superiores às de alguns dos oxidantes 
estudados, foram observados outros produtos de reacção resultantes, por exemplo, de 
transferência electrónica.  
Algumas das reacções de urânio estudadas agora já tinham sido descritas anteriormente. Para a 
reacção de U2+ com O2 determinou-se uma constante de velocidade de 5,9 x 10-10 cm3.molécula-
1.s-1. Em estudos anteriores tinham sido obtidos valores de k= 1,1 x 10-9 cm3.molécula-1.s-1 
também por FTICR-MS7 e k =1,8 x 10-9 cm3.molécula-1.s-1determinado por Jakcson et al. num 
QIT.2 No caso da reacção de U2+ com H2O, obteve-se k = 4.9 x 10-10 cm3.molécula-1.s-1, enquanto 
que Jackson et al.2 obtiveram k = 1 x 10-9 cm3.molécula-1.s-1. As diferenças nos valores obtidos 
por FTICR e QIT podem ser devidas a diferentes condições experimentais, nomeadamente a 
pressão do reagente neutro. Em relação ao trabalho anterior em FTICR,7 as causas podem ser 
variações na calibração da pressão e/ou nas termalizações. No entanto, os valores de ambos os 
trabalhos estão de acordo se se considerar a incerteza associada, nomeadamente 30 e 50%. 
Para os valores determinados por QIT não foram indicadas incertezas.2 
Todos os sete An2+ estudados reagiram com a água dando origem ao hidróxido, AnOH2+. No caso 
da reacção com U2+, UOH2+ foi o único produto observado, ao contrário dum estudo efectuado 
com QIT-MS2 onde se formou também UO2+. Mais uma vez, as diferenças podem estar 
relacionadas com as diferentes pressões de trabalho para cada uma das técnicas e com o maior 
grau de termalização por colisões no QIT-MS onde as pressões são mais elevadas.  
A formação de AnO2+ requer em princípio dois electrões disponíveis no centro metálico. As 
energias de promoção do estado fundamental para um estado com dois electrões não f 
desemparelhados para os An2+ (Tabela 2.6) vão aumentando ao longo da série e para os últimos 
actinídeos têm valores muito elevados. Mais uma vez, tendo em conta que os electrões f dos 
actinídeos transneptunianos não participam em ligações covalentes, será de esperar ligações 
M2+-O bastante fracas, ao nível de poderem ser consideradas ligações simples para Pu2+, Am2+ e 
Cm2+. É, assim, possível que a ligação An2+-OH seja mais forte do que a An2+-O para An = Pu, Am 
e Cm, tal como acontece para outros elementos da tabela periódica. Sr+, que só tem um 
electrão de valência disponível, forma uma ligação com OH que é substancialmente mais forte 
que Sr+-O.24 Eu+, com o valor de energia mais elevado dos Ln+ para promover um electrão 4f 
para uma orbital exterior, tem D[Eu+-OH] maior que D[Eu+-O].25 Armentrount26 estudou este 
efeito para os metais de transição e explicou as fortes ligações M+-OH para metais com orbitais 
d vazias com base numa contribuição significativa de doação π do ligando hidroxilo ao metal, 
que resulta numa forte ligação dativa. No caso específico dos MOH2+, a sua maior estabilidade 
comparada com MO2+ pode também resultar da presença de um átomo de hidrogénio que 
facilita a distribuição da carga positiva, como sugerem Schröder e Schwarz.8 
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Uma vez que Am2+ é oxidado por C2H4O, seria de esperar que também reagisse com N2O tendo 
em conta que a reacção é termodinamicamente mais favorável. No entanto, Am2+ é inerte com 
N2O. Num estudo da reactividade de metais do primeiro, segundo e terceiro grupo com N2O 
efectuado por Bohme e colaboradores,5 foi referido o facto das restrições associadas a 
conservação de spin, uma vez que a decomposição de N2O (singleto) em N2 (singleto) e O 
(tripleto) é proibida por não conservação de spin. O mesmo efeito pode afectar a reactividade 
dos iões de lantanídeos e actinídeos com N2O. 
Koyanagi e Bohme27 descreveram uma correlação clara entre as eficiências de reacção para a 
oxidação de Ln+ por N2O e as energias de promoção do estado fundamental de Ln+ para uma 
configuração com dois electrões não 4f. Esta relação é consistente com a necessidade de 
existirem dois electrões não f para formar uma ligação dupla Ln+=O, e com um mecanismo de 
abstracção de oxigénio do N2O para formação da ligação Ln+=O. O intermediário da reacção 
poderá ser representado por Ln+…O…N-N. 
As cinéticas da oxidação de An+ por N2O e as respectivas energias de promoção (secção 3.1.1) 
têm uma relação semelhante à descrita por Koyanagi e Bohme. 27 Para Th+, Pa+, U+ e Np+, com 
energias de promoção perto de zero, as eficiências de reacção foram relativamente elevadas 
variando entre 0,5 e 0,7. Para Pu+ e Am+ a eficiência baixa drasticamente, uma vez que para 
estes An+ as energias de promoção são bastante elevadas e para Cm+, com uma energia de 
promoção de 0,5 eV, a reacção volta a ser mais eficiente. Assim, parece que as cinéticas de 
oxidação de An+ por N2O são determinadas pela energia necessária para atingir uma 
configuração com dois electrões não f disponíveis para participarem na ligação An-O+. A pouca 
reactividade de Pu+ e Am+ indica que os electrões f não participam na ligação e que é 
necessário promovê-los. Para os restantes actinídeos, como as energias de promoção são muito 
baixas ou próximas de zero, não é clara a participação ou não dos electrões f. 
No caso das reacções dos An2+ com N2O, para Th2+, Pa2+ e U2+ além de AnO2+,formou-se ainda 
AnN+. Para saber a eficiência da reacção de oxidação multiplicou-se a eficiência pela 
percentagem de AnO2+ formado, obtendo-se 0,18 para Th2+, 0,25 para Pa2+ e 0,22 para U2+. 
Comparando as eficiências das reacções de oxidação com N2O com as energias de promoção 
para um estado com 2 electrões não f disponíveis (Tabela 2.6), vê-se que, para todos os 
actinídeos estudados excepto Am2+, as eficiências são semelhantes, apesar da crescente energia 
de promoção ao longo da série. Este facto pode indicar uma possível participação dos electrões 
f na ligação, excepto no caso do Am2+ que não reage com N2O. Outra hipótese é a abstracção de 
oxigénio por iões 2+ ocorrer por um mecanismo diferente de An+ que não implique 
necessariamente a participação dos electrões f e assim o carácter inerte de Am2+ perante N2O 
dever-se-ia à menor exotermicidade da reacção ou a uma barreira energética para esta reacção 
específica.  
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3.1.4.2 Reacções de iões AnO2+ 
Na Tabela 3.4 encontram-se os resultados obtidos nas reacções de oxidação de AnO2+. Não foi 
possível estudar todas as reacções, uma vez que nas reacções primárias não se obtiveram 
quantidades suficientes de alguns AnO2+ para poder isolá-los. 
 
Tabela 3.4 Distribuição de produtos (%) e eficiências (k/kCOL) das reacções de AnO2+ com os vários 
oxidantes estudados.  
AnO2+ N2O C2H4O H2O O2 CO2 NO CH2O 
Th nr 40 ThOH+ 
60 ThO2H
+ 
ThO2H
2+ nr nr ThO+ ThOH+ 
k/kCOL <0,0005 0,22 0,001 <0,0005 <0,0005 0,40 0,13 
Pa 100 PaO22+ 100 PaO2+ -- nr nr PaO+ PaOH+ 
 0,34 0,30 -- <0,0005 <0,0005 0,34 0,17 
U 55 UO22+ 40 UOH+ 
60 UO2
+ 
-- UO2
2+ nr UO+ -- 
 0,31 0,21 -- 0,03 <0,0005 nd -- 
Np NpO22+ -- -- NpO22+ nr -- -- 
 0,28 -- -- 0,01 <0,0005 -- -- 
Pu PuO22+ -- -- nr nr -- -- 
 0,19 -- -- <0,0005 <0,0005 -- -- 
Am -- -- -- -- -- -- -- 
 -- -- -- -- -- -- -- 
Cm CmO+ -- -- -- CmO+ -- -- 
 0,38 -- -- -- 0,066 -- -- 
 
Apenas CmO2+ reagiu com CO2 por transferência electrónica para dar origem a CmO+ (não foi 
possível estudar esta reacção para AmO2+). ThO2+ reagiu com H2O, formando ThO2H+, 
provavelmente o oxi-hidróxido de Th(IV) ({O=Th-OH+}). 
A reacção com CH2O foi estudada para ThO2+ e PaO2+ e originou AnOH+ para ambos os 
actinídeos, com eficiências de reacção semelhantes.  
Com NO só se estudaram as reacções de AnO2+ para An = Th, Pa e U e o único produto 
observado foi AnO+, resultante de transferência electrónica. 
No caso de C2H4O estudaram-se as reacções com ThO2+, PaO2+ e UO2+ e a reactividade foi 
diferente para cada ião. ThO2+ originou ThO2H+ e também o hidróxido monocarregado. Para o 
urânio formou-se o hidróxido e o dióxido monocarregados, enquanto que para o PaO2+ apenas se 
formou o dióxido monocarregado. A formação de um só produto no caso de PaO2+ e a maior 
eficiência da reacção quando comparada com os outros actinídeos pode resultar da grande 
estabilidade de Pa(V). 
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Na reacção com N2O, ThO2+ não reagiu e CmO2+ reagiu por transferência electrónica formando 
CmO+. A reacção com AmO2+ não foi estudada uma vez que este só se formou com C2H4O e em 
pequenas quantidades. Para os restantes actinídeos observou-se a formação dos respectivos 
actinilos, AnO22+. 
Para UO2+ e NpO2+ observou-se a formação das mesmas espécies actinilo na reacção com 
oxigénio, enquanto que os restantes actinídeos não reagiram.  
Apesar de ThO2+ ser produto de reacção com todos os oxidantes, ThO22+ não se formou com 
nenhum oxidante. Se ThO22+ fosse um dióxido linear, [O=Th=O]2+, o tório estaria no estado de 
oxidação VI que é bastante instável. Esta espécie também não foi identificada em fase 
aquosa.15,28 
Para a reacção de UO2+ com O2 obteve-se uma constante de velocidade de 3,7 x 10-11 
cm3.molécula-1.s-1, que está de acordo com os valores obtidos anteriormente de 4,4 x 10-11 
cm3.molécula-1.s-1 num trabalho também realizado por FTICR-MS,7 e 3,7 x 10-11 cm3.molécula-1.s-
1 por QIT-MS.2 A reacção de UO2+ com N2O foi também estudada anteriormente por FTICR-MS,7 
tendo sido obtido k = 1,4 x 10-9 cm3.molécula-1.s-1, desta vez um valor superior ao obtido neste 
trabalho, 4,4 x 10-10 cm3.molécula-1.s-1. Estas diferenças podem dever-se, como já foi explicado 
anteriormente para o sistema U+/O2, a variações na calibração da pressão e nos procedimentos 
de termalização. O facto de os valores para a reacção com O2 serem mais concordantes pode 
resultar de a velocidade ser bastante mais baixa para esta reacção.  
 
UO22+ já tinha sido sintetizado num estudo realizado por Cornehl et al.7 mas os restantes 
actinilos, PaO22+, NpO22+ e PuO22+, foram preparados e identificados na fase gasosa pela primeira 
vez neste trabalho. Embora não tão estáveis nem abundantes como o uranilo, o neptunilo e o 
plutonilo são espécies importantes na fase sólida e aquosa.  
Um facto notável é a formação de PaO22+ na reacção com N2O, como único produto de reacção 
e com uma eficiência relativamente alta (ver Figura 3.1). Não é a primeira vez que são 
observadas espécies com estados de oxidação pouco usuais na fase gasosa, como por exemplo 
ThO2+ 1 (ver secção 3.1.3). No caso de PaO22+ tem-se um ião duplamente carregado num estado 
de oxidação elevado, Pa(VI), o que não é usual. Ao contrário dos actinídeos que seguem Pa, 
onde o estado de oxidação VI é acessível, PaO22+ não é conhecido na fase condensada.29 Cálculos 
da estrutura electrónica revelaram que o estado de oxidação em PaO22+ é um intermédio entre 
Pa(V) e Pa(VI).30 
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Figura 3.1 Espectro de massa obtido por LDI/FTICR-MS da reacção de Pa2+ com N2O onde se observa 
o pico relativo ao ião protactinilo. Este espectro corresponde a um tempo de reacção de 0,4 s com 
uma pressão de 9,8x10-8 Torr de N2O e ca. 1x10-6 Torr de Ar. 
 
Foram efectuados estudos de CID (dissociação induzida por colisões) para PaO22+, UO22+ e NpO22+, 
que resultaram na perda de um átomo de oxigénio, não tendo a eliminação de dois átomos de O 
sido observada; o aumento da energia de excitação resultou na perda de sinal sem que se 
observassem outros fragmentos. Na Figura 3.2 estão esquematizadas três estruturas plausíveis 
para PaO22+. Com base nos resultados de CID, que foram idênticos ao dos restantes actinilos, a 
estrutura mais provável será {O-Pa-O} 2+. Num estudo teórico, Straka et al.31 afirmam que PaO2+, 
assim como o isoelectrónico UO22+, tem uma estrutura linear, enquanto ThO2 tem uma estrutura 
“dobrada”. No entanto, as estruturas das espécies isoelectrónicas, PaO22+ e ThO2+ não foram 
descritas nesse trabalho. 
 
O-Pa-O
2+
Pa-O-O
2+
O - O
Pa
2+
I II III  
Figura 3.2 Esquema das estruturas plausíveis para PaO22+. (A estrutura I será a mais provável tendo 
em conta os resultados dos estudos de CID.)  
 
3.1.4.3 Reacções de iões AnOH2+ com H2O  
Todos os actinídeos estudados reagiram com a água para formar AnOH2+ como produto primário. 
Este foi o único produto observado excepto no caso de Th2+ para o qual também se formou 10% 
de ThO2+ (ver Tabela 3.3). Cada um dos AnOH2+ voltou a reagir com uma molécula de água. Na 
Tabela 3.5 encontram-se os produtos formados bem como as eficiências de reacção. As 
constantes de velocidade para as reacções de PuOH2+ e AmOH2+ não foram determinadas devido 
à ineficiência das reacções primárias, mas o esquema da reacção foi estabelecido por 
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experiências de ressonância dupla nas quais o ião primário de AnOH2+ era ejectado e os efeitos 
na distribuição dos produtos secundários eram avaliados.  
 
Tabela 3.5 Distribuição de produtos 
(%) e eficiências das reacções (k/kCOL) 
de AnOH2+ com H2O  
AnOH2+ Produtos k/kCOL 
Th ThO+   Th(OH)22+ 0,16 
Pa PaO+ 0,38 
U UO+ 0,34 
Np NpO+  0,27 
Pu PuO+   PuOH+ -- 
Am AmOH+ -- 
Cm  CmO+ 0,57 
 
Na maioria das reacções resultaram dois produtos monopositivos, excepto no caso do Th onde 
para além de ThO+ também houve formação de Th(OH)22+, o que pode reflectir a grande 
estabilidade do estado de oxidação IV para este actinídeo. 
A formação de AnO+ corresponde à transferência de protão de AnOH2+ para a água, o que indica 
que os AnOH2+ para An = Th, Pa, U, Np, Pu e Cm são ácidos de Brønsted mais fortes que H3O+, 
ou seja, que a afinidade protónica da água é maior do que a de AnO+. Como em todas as 
reacções que produzem dois catiões a exotermicidade, que neste caso pode ser definida como 
acidez relativa, não pode ser bem definida.  
No caso de AmOH2+ só ocorre transferência electrónica, o que implica que EI[AnOH+] é maior 
que EI[H2O] = 12,62 eV pelo menos 1eV.32 Conclui-se então que EI[AnOH+] para An = Am e Pu é 
maior que 13,6 eV. Este valor é superior em aproximadamente 2 eV que EI[Am+] e EI[Pu+]33, o 
que contrasta com EI[LaOH+] = 10,8±0,4 eV34 que é ligeiramente inferior que EI[La+] = 11,1eV.35 
Por outro lado, a relação entre EI[AnOH+] e EI[An+] é similar à observada para os iões de metais 
de transição.36,37 No Caso de VOH+, por exemplo, EI[VOH+] = 16,0±0,4 eV 36,37 é ~1,3 eV maior 
que EI[V+].35 
O facto de, para os primeiros AnOH2+ da série, só se observar transferência de protão, para 
PuOH2+ se observarem transferências de protão e electrónica e para AmOH2+ só se observar 
transferência electrónica, indica uma diminuição da acidez para AnOH+ e/ou um aumento da 
IE[AnOH+] ao longo da série. Estes resultados estão de acordo com a tendência geral para uma 
maior estabilidade de estados de oxidação mais baixos com o aumento do número atómico para 
os actinídeos transuranianos. No caso de CmOH2+, os resultados confirmam que o estado de 
oxidação III é o estado mais estável. 
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ThOH22+ reagiu ainda com uma terceira molécula de água por transferência de protão, numa 
reacção com uma eficiência de 0,23, formando ThO2H+. Supõe-se que o produto seja o oxo- 
hidróxido de tório, [OThOH]+, no qual Th mantém o mesmo estado de oxidação, IV, mas reduz a 
carga global. 
 
3.1.5  Oxidação de CO por N2O mediada por óxidos de An2+ 
Para estimar a energia de ionização de PaO2+ estudou-se a reacção de PaO22+ com CO (ver 
secção 3.3.5). Para tal isolou-se Pa2+, pulsou-se N2O para produzir PaO22+ e permitiu-se que este 
ião isolado reagisse com CO a pressão constante. Esta reacção originou dois produtos, PaO2+ 
(50%) e PaO2+ (50%). PaO22+ por sua vez também reagiu com N2O por transferência electrónica. 
Podem representar-se as reacções ocorridas pelas seguintes equações: 
 
3.1 
 
3.2 
 
3.3 
 
3.4 
 
Combinando as equações 3.2 e 3.3, chega-se à reacção de oxidação de CO por N2O catalizada 
por PaO22+ 
 
3.5 
 
 
Para demonstrar este processo catalítico de transferência de um átomo de oxigénio, Pa2+ foi 
exposto a uma mistura de N2O e CO. Pa2+ foi oxidado por N2O e PaO22+ foi isolado a t=0 (Figura 
3.3(II)). O aumento de PaO2+ reflecte a oxidação de CO de acordo com a equação 3.2. O 
produto dominante PaO2+ é devido às reacções de transferência electrónica descritas pelas 
equações 3.1 e 3.4. O efeito catalítico também é evidente na cinética representada na Figura 
3.3(I). Nos primeiros 0,4 s o consumo de PaO22+ é linear de acordo com uma cinética de pseudo-
primeira ordem e deve-se às reacções definidas pelas equações 3.1, 3.2 e 3.4. O ciclo 
catalítico, equação 3.5, é caracterizado pelo desvio positivo à recta para t > 0,4 s, em que 
PaO22+ é regenerado a partir de PaO2+ de acordo com a equação 3.3. 
 
+++ +→+ COPaOCOPaO 222
2
22
2 COPaOCOPaO +→+ ++
2
2
22
2 NPaOONPaO +→+ ++
+++ +→+ ONPaOONPaO 22222
222 CONCOON +→+
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Figura 3.3 (I) Gráfico representativo da cinética de pseudo-primeira ordem do desaparecimento de 
PaO22+ em função do tempo.(II) Gráfico representando a evolução no tempo do reagente PaO22+ e dos 
produtos PaO2+ e PaO2+ numa mistura de N2O/CO. 
 
Termodinamicamente, para que a transferência do átomo de oxigénio de N2O para CO mediada 
por PaO22+ se dê, é necessário que a afinidade de PaO2+ para o oxigénio esteja entre as 
afinidades de N2 e CO: D[N2-O] (167 kJ.mol-1 ) ≤ D[OPa2+-O] ≤ D[CO-O] (532 kJ.mol-1).  
Outro ião óxido de actinídeo que cumpre esta condição é CmO2+ para o qual também se 
observou a catálise da oxidação de CO por N2O. CmO2+ é formado na reacção de Cm2+ com N2O 
(equação 3.6) e reage com CO originando CO2 (equação 3.7). Também neste caso as reacções 
de transferência electrónica com N2O e CO (equações 3.8 e 3.9), a primeira das quais bastante 
eficiente, vão consumir CmO2+ e fazer com que o ciclo catalítico termine. 
 
3.6 
 
3.7 
 
3.8 
 
3.9 
 
Kappes e Staley38 foram os primeiros a demonstrar a oxidação de CO por N2O em fase gasosa 
catalizada por um ião metálico, usando o par Fe+/FeO+ para o transporte de O. Depois deste 
estudo já foram relatados vários exemplos deste tipo de oxidação catalizada por iões 
metálicos.39,40 A catálise desta reacção por iões poliatómicos de óxidos de metais MOn+ (n > 1) 
também já foi descrita,39,40 incluindo a catálise por PtO2+.41 
Que se tenha conhecimento, os resultados obtidos com PaO22+ e CmO2+ são os primeiros 
exemplos de transporte de oxigénio entre moléculas neutras por intermédio de iões dipositivos 
de óxidos metálicos. Como as energias de ionização de [MO+] são substancialmente maiores que 
as EI[MO] e também maiores que EI de muitos neutros, a abstracção de um electrão é um 
processo comum para MO2+. No caso de PaO22+ e CmO2+ observa-se transferência electrónica 
com CO e N2O de acordo com as equações 3.1, 3.4, 3.8 e 3.9. A conversão de PaO22+ em PaO2+ e 
2
2
2
2 N  CmOONCm +→+ ++
2
22 CO  CmCO  CmO +→+ ++
+++ +→+ ON  CmOON  CmO 222
+++ +→+ CO  CmO  CO  CmO2
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de CmO2+ em CmO+ faz com que o ciclo catalítico termine, uma vez que PaO2+ e CmO+ não 
transportam o oxigénio pois têm energias de ligação D[OPa+-O] e D[Cm+-O] superiores a D[OC-O] 
(secções  3.2.1 e 3.2.2.). 
Os ciclos catalíticos estão representados na Figura 3.4, onde os processos de transferência de 
oxigénio representam a oxidação de CO por N2O, e os processos de transferência electrónica 
representam a eliminação de PaO22+ e/ou CmO2+ que acabam com o ciclo. Na ausência das 
reacções de transferência electrónica, as concentrações de PaO22+/PaO2+ e CmO2+/Cm2+ 
atingiriam hipoteticamente valores de equilíbrio.  
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N2O
N2O+
PaO2+
+O
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Figura 3.4 Representação dos ciclos catalíticos de oxidação de CO por N2O (a verde) e reacções de 
eliminação de PaO22+/CmO2+ (a vermelho). 
 
Uma vez que as reacções de transferência electrónica são bastante eficientes, a taxa de 
conversão (“turnover”) destes ciclos catalíticos deverá ser bastante baixa. Tendo em conta as 
velocidades das reacções de transferência electrónica e de oxidação de CO, a pressões iguais de 
N2O e CO, a probabilidade de o ciclo terminar é quase duas vezes maior do que de haver 
oxidação de CO por CmO2+, e três vezes maior no caso de PaO22+. A taxa de conversão será 
sempre menor do que uma oxidação de CO por molécula de PaO22+/CmO2+. 
 
3.1.6  Activação de H2 por PaO22+ 
Para verificar se a oxidação de outros reagentes com N2O era possível, experimentou-se a 
reacção de PaO22+ com H2 e CH4 nas mesmas condições usadas para o sistema CO/N2O. Para CH4, 
como este tem uma EI relativamente baixa (EI[CH4] = 12,5 eV), só se observou transferência 
electrónica para dar PaO2+. Por outro lado, PaO22+ activou H2 para produzir PaO2H2+ com k = 4,3 
x10-10 cm3.molecula-1.s-1 e uma eficiência k/kcol = 0,14. A formação de PaO2H2+ nesta reacção 
indica que D[PaO22+-H] ≥ D[H-H] = 436 kJ.mol-1.42 Esta espécie é, provavelmente, a mesma que 
pode ser encontrada em fase aquosa, o oxi-hidróxido pentavalente {O=Pav-OH}2+ e que é 
bastante estável.  
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PaO2H2+ reagiu com uma molécula de N2O por transferência de protão para dar PaO2+ com k = 
5,0 x10-10 cm3.molecule-1.s-1 e uma eficiência k/kcol = 0,34. 
 
3.2 Determinação de energias de dissociação de ligação ao 
oxigénio 
Partindo do princípio que em FTICR-MS só se observam reacções exotérmicas, o facto de se 
observar a oxidação de um ião de actinídeo em estudo indica que a energia de dissociação de 
ligação, D, para An+-O é superior à energia de dissociação da ligação ao oxigénio para o agente 
oxidante, representada por D(R-O). 
 
3.10  O]}-[R D O]- [An {D  R          AnORO An )2()2()2( ≥+→+ +++
 
3.11 
 
O]}-D[R O]-{D[OAn             RAnOROAnO )2()2(2
)2( ≥+→+ +++
Na Tabela 3.6 encontram-se as D[R-O] para os sete oxidantes estudados.  
 
Tabela 3.6 Energias de dissociação de ligação R-O e energias de ionização dos reagentes 
oxidantes estudados.43 
R-O N2O C2H4O H2O O2 CO2 NO CH2O 
D[R-O] 
(kJ.mol-1) 167,1(1) 354,3(6) 491,0(1) 498,4(1) 532,2(2) 631,6(4) 751,1(1) 
EI[RO] 
(eV) 12,89 10,56 12,62 12,07 13,78 9,26 10,88 
 
 
3.2.1  Energias de dissociação de ligação An+-O 
A formação de AnO+ para An = Th, Pa, U e Np na reacção com CH2O sugere que D[An+-O] ≥ 
D[H2C-O] = 751,5 kJ.mol-1. Os resultados obtidos estão de acordo com os valores existentes na 
literatura para ThO+, UO+ e NpO+ (ver Tabela 3.7). 
Para PaO+, de acordo com este resultado e usando a equação seguinte 
 
EI[MO]EI[M]O]D[MO]D[M −+−=−+ 3.12 
 
com D[Pa-O] = 788 ± 17 kJ.mol-1 determinado por Kleinschmidt e Ward44 e assumindo que 
EI[PaO] ≈ EI[Pa]= 5,89 ±0,12 eV,45 segundo um estudo efectuado para AnO2 por ablação laser,46 
chega-se a de D[Pa+-O] = D[Pa-O] =788 kJ.mol-1. 
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Uma vez que não existe nenhum valor experimental para EI[PaO], assumindo que este é igual a 
EI[Pa] + 0,5 eV e tendo em conta o limite inferior de 751 kJmol-1, pode estimar-se que D[Pa+-O] 
= 800 ± 50 kJ.mol-1. Este valor já tinha sido estimado num estudo da química de Pa+ em fase 
gasosa por TOF-MS47 e segundo um método semi-empírico de ligação para os óxidos de 
actinídeos.48 D[Pa+-O] é bastante próximo dos valores descritos para D[U+-O] e está de acordo 
com a tendência ao longo da série dos actinídeos.  
No caso de Pu+, a observação de PuO+ na reacção com NO implica que D[Pu+-O] ≥ 631,6 kJ.mol-
1, de acordo com os valores existentes na literatura (Tabela 3.7), tendo em conta as respectivas 
incertezas. A não observação de reacção com CH2O está também de acordo com estes valores. 
No entanto, devido à possibilidade de existirem restrições cinéticas nas reacções de oxidação 
de Pu+ relacionadas com a sua estrutura electrónica, a não observação de reacção com CH2O 
não pode ser claramente interpretada como um limite superior para D[Pu+-O]. 
A formação de AmO+ na reacção de Am com CO2 significa que D[Am+-O] ≥ D[OC-O] = 532 kJ.mol-
1. O único valor disponível na literatura é D[Am+-O] = 673 kJ.mol-1 e foi inferido da abundância 
de AmO+ relativamente a Am+ por ICP-MS.49 Observando as eficiências de reacção (Tabela 3.1), 
vê-se que Pu+ foi relativamente eficiente com NO quando comparado com CO2, o que leva a 
crer que não existem restrições cinéticas para NO. No caso de Am+, as eficiências de reacção 
são semelhantes às observadas para Pu+ excepto no caso de NO em que não se observa reacção 
para Am. Deste modo, pode considerar-se a não reacção de Am+ com NO como um limite 
superior de D[Am+-O]. O limite superior de 631,6 kJ.mol-1 não está de acordo com o valor 
determinado nas experiências de ICP-MS. De acordo com estes limites (532 kJ.mol-1 < D[Am+-O] 
< 631,6 kJ.mol-1) pode estimar-se que D[Am+-O] = 580 ± 50 kJ.mol-1. No entanto, tal como para 
D[An-O],50 as energias de ligação An+-O podem relacionar-se com as energias de promoção para 
configurações com dois electrões não f disponíveis para formar a ligação dupla ao oxigénio. 
Assim, de acordo com as energias de promoção, D[Am+-O] deverá ser cerca de 140 kJ.mol-1 
menor do que D[Pu+-O] = 683 ± 55kJ.mol-1, pelo que a estimativa final será D[Am+-O] = 560 ± 30 
kJ.mol-1. 
Cm+ só não formou o óxido com CH2O; assim, D[Cm+-O] ≥ D[N-O]. Comparando com Pu+, que 
reagiu com os mesmos oxidantes, vê-se que as reacções de Cm+ foram mais eficientes, excepto 
na reacção com NO em que Pu foi claramente mais eficiente. Pode então deduzir-se que a 
reacção de NO com Cm+ é menos exotérmica do que com Pu+, ou seja, que D[Cm+-O] ≤ D[Pu+-O] 
= 683 ± 55 kJ.mol-1. Assim, estima-se D[Cm+-O] = 670 ± 40 kJ.mol-1. 
Na Tabela 3.7 encontram-se os valores de D[An+-O] estimados neste trabalho, bem como os 
valores já existentes na literatura e concordantes com os resultados aqui obtidos. 
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Tabela 3.7 Energias de dissociação de ligação de AnO+, D[An+-O]; os valores estimados neste 
trabalho estão a negrito. 
AnO+ Th Pa U Np Pu Am Cm 
D[An+-O] 
kJ.mol-1 
866±2133 800±50 803±2533 773±4324 683±5533 560±30 670±40 
 
Representando graficamente estes valores e os valores de energias de promoção para um 
estado com dois electrões não f disponíveis, é possível observar que estes estão relacionados, 
tal como acontence para D[An-O]. À medida que a energia de promoção aumenta, a força de 
ligação ao oxigénio diminui. 
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Figura 3.5 Representação gráfica da energia de promoção para uma configuração com dois 
electrões não f disponíveis (a vermelho) e da energia de dissociação de ligação, D[An+-O], (a verde) 
para cada An+ estudado. 
 
3.2.2  Energias de dissociação de ligação OAn+-O 
PaO+ foi o único AnO+ oxidado a PaO2+ com todos os oxidantes estudados e a reacção eficiente 
com CH2O indica que D[OPa+-O] ≥ 751 kJ.mol-1. Dos restantes actinídeos estudados apenas UO+ 
foi oxidado por NO com uma eficiência de k/kCOL =0,11 (ver Tabela 3.2). Como já foi dito, a 
oxidação de iões de metais pesados por NO é cineticamente favorável e as eficiências 
relacionam-se com a exotermicidade da reacção. Considerando a não reacção de UO+ com CH2O 
e a menor eficiência deste na reacção com NO do que de PaO+, pode dizer-se que D[OPa+-O]> 
D[OU+-O]. Esta relação é também comprovada pela maior quantidade de PaO2+ versus UO2+ 
durante a ablação laser dos óxidos sólidos.47  
Com base nos valores de D[R-O], pode ver-se uma concordância entre os resultados obtidos para 
Th e U, D[OTh+-O] ≥ 354,3 kJ.mol-1e D[OU+-O] ≥ 631,6.kJ mol-1 e os dados já existentes na 
literatura (Tabela 3.8). 
A formação de NpO2+ na reacção de NpO+ com O2 indica que D[ONp+-O] excede 498,4 kJ.mol-1. 
No entanto, não existem dados suficientes na literatura para poder comparar com o resultado 
106 
 
T e r m o q u í m i c a  d e  I õ e s  d e  A c t i n í d e o s  e m  F a s e  G a s o s a  3 
 
obtido. De acordo com os dados referidos num estudo do neutro NpO2,51 pode estimar-se 
D[ONp-O] = 666 ± 41 kJ.mol-1, que juntamente com as energias de ionização de NpO e NpO2 da 
literatura33 e usando a equação 3.13 
 
]EI[AnOEI[AnO]O]D[OAnO]OAn[D 2−+−=−+ 3.13 
 
conduz a um valor de D[ONp+-O] = 733 ± 64 kJ.mol-1. Num estudo efectuado por Gibson10 e 
baseado em evidências experimentais, foi estimado D[ONp+-O] = 600 ± 100 kJ.mol-1 que é 
bastante mais baixo que o valor calculado pela equação 3.13. Com base nos resultados obtidos 
neste trabalho é possível ir além do limite inferior de 498.kJ mol-1 e das estimativas anteriores.  
Tendo em conta a ineficiência da reacção de UO+ com CO2 não é correcto interpretar a não 
observação de NpO2+ na reacção com CO2 como um limite superior de D[ONp+-O] de 532,2 
kJ.mol-1. É provável que restrições cinéticas sejam a causa de não se observar a reacção de 
NpO+ com CO2. Observando a Tabela 3.2, vê-se que as reacções de AnO+ com NO são mais 
eficientes do que com CO2; pode assim considerar-se D[N-O] = 631 kJ.mol-1 como um limite 
superior de D[ONp+-O] uma vez que não se observa reacção de NpO+ com NO. Assim, chega-se a 
um valor D[ONp+-O] = 580 ± 70 kJ.mol-1. Este valor está de acordo com a oxidação pouco 
eficiente por parte do O2, e o limite inferior, contando com a incerteza (~510 kJ.mol-1), é 
próximo do limite termodinâmico estabelecido. 
No caso de Pu a formação de PuO2+ com O2 implica que D[OPu+-O] ≥ 498,4 kJ.mol-1 . Este limite 
é muito superior aos valores existentes na literatura (Tabela 3.8) mas está de acordo com uma 
estimativa feita Gibson10 de 450 ± 100 kJ mol-1. Os baixos valores de D[OPu+-O] citados na 
literatura derivam dos valores de EI[PuO2] anormalmente elevados citados nas mesmas 
fontes,33,52 de acordo com a equação 3.13. 
De acordo com as observações experimentais de Gibson,46 seria de esperar que EI[PuO2] fosse 
maior que EI[UO2] e EI[NpO2]. No entanto, não deveria ser superior a EI[ThO2] uma vez que este 
só tem acessível o estado de oxidação +4 enquanto Pu pode atingir o estado +6. O baixo valor 
de D[OPu+-O] descrito na literatura não está também de acordo com o facto de PuO2 ser inerte 
perante H2O e C2H4O enquanto ThO2+ abstrai prontamente um H para formar ThO2H+. O valor de 
D[OPu+-O] estimado com base nos resultados observados neste trabalho é assim mais 
concordante com o comportamento químico de PuO2+. 
Para AmO2+ não existem valores de D[OAm+-O] na literatura. A formação de AmO2+ na reacção 
de AmO+ com C2H4O indica que D[OAm+-O] ≥ 354,3 kJ.mol-1. O facto de AmO2+ se formar como 
produto minoritário, ao contrário dos restantes actinídeos em que AnO2+ era o único produto, 
pode indicar que a reacção é pouco exotérmica ou seja que D[OAm+-O] está muito próximo do 
valor limite de 354,3 kJ.mol-1. Uma vez que não foram encontradas restrições cinéticas nas 
reacções dos outros AnO+ estudados com C2H4O, a baixa eficiência na formação de AmO2+ (10% 
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da k/kCOL da reacção total = 0,003) é também uma indicação da pouca exotermicidade da 
reacção. Pela mesma razão pode considerar-se a não formação de AnO2+ na reacção de AmO+ 
com O2 como limite superior de D[OAm+-O]. Ou seja, [OAm+-O] estará entre 350 e 500 kJ.mol-1 
mas, tendo em conta o que acima foi dito sobre a distribuição de produtos e eficiências de 
reacção, o valor deverá estar mais próximo do limite inferior do intervalo, por isso estima-se 
que D[OAm+-O] = 390 ± 40 kJ.mol-1. Na Tabela 3.8 encontram-se os valores de D[OAn+-O] 
determinados neste trabalho e existentes na literatura. A diminuição observada dos valores de 
D[OAn+-O] de Pa para Am reflecte a menor estabilidade dos estados de oxidação superiores a +4 
ao longo da primeira metade da série de actinídeos. 
 
Tabela 3.8 Energias de dissociação de ligação de AnO2+, D[OAn+-O]; os valores 
estimados neste trabalho estão a negrito. 
AnO2+ Th Pa U Np Pu Am 
    253±7733  
    261±2252  D[OAn
+-O] 
kJ.mol-1 
433±3033 ≥751 772±5633 580±70 520±20  390±40 
 
 
3.2.3  Energias de dissociação de ligação An2+-O 
No caso dos iões An2+, apenas Th2+, Pa2+ e U2+ reagiram com todos os oxidantes. No entanto, 
enquanto Th2+ e Pa2+ com CH2O formaram o óxido dicarregado, U2+ apenas formou UH+ e UO+ 
(ver tabela 3.3). 
Tanto para Pa2+ como para Th2+ pode concluir-se que D[An2+-O] ≥ D[CH2-O] = 751 kJ.mol-1. A 
estabilidade de Th(IV) é bem conhecida e coerente com uma ligação Th2+-O bastante forte. Os 
resultados indicam uma maior estabilidade de Pa(IV) quando comparado com os restantes 
An(IV). 
Recorrendo aos dados existentes na literatura,24,33,43 é possível estimar que a formação de ThO+ 
na reacção com CH2O é exotérmica em 280 kJ.mol-1, a formação de UO+ é exotérmica em 200 
kJ.mol-1 e a de UH+ em 273 kJ.mol-1, ou seja, estes canais de reacção têm exotermicidades 
muito semelhantes Por outro lado, cineticamente parece não haver restrições para nenhum dos 
três actinídeos (Th2+, Pa2+ e U2+), uma vez que as eficiências de reacção foram idênticas. 
Perante o que foi dito, a não formação de UO2+ parece ser devida a restrições termodinâmicas. 
Pode assim considerar-se D[CH2-O] = 751 kJ.mol-1 como um limite superior para D[U2+-O]. 
Para Np2+ a não observação de reacção com CO2 pode ser usada como limite superior, uma vez 
que para Th2+, Pa2+ e U2+ a reacção foi bastante eficiente e sem restrições cinéticas relevantes. 
Assim, D[Np2+-O] será menor que 532 kJ.mol-1. 
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Do mesmo modo, a oxidação eficiente de Th2+, Pa2+, U2+ e Np2+ por O2 indica uma cinética 
favorável, logo o facto deste não reagir com Am2+ e Pu2+ indica que D[Am2+-O] e D[Pu2+-O] serão 
menores que 498 kJ.mol-1. Numa primeira aproximação, pode estimar-se D[Pu2+-O] e D[Am2+-O] 
= 430 ± 80 kJ.mol-1, no entanto, o maior rendimento de PuO2+ do que AmO2+ na reacção com 
C2H4O e o facto de N2O não oxidar Am2+, sugerem que D[Pu2+-O] é maior que D[Am2+-O]. 
Cm2+ apenas formou CmO2+ com N2O, indicando que D[Cm2+-O] ≥ 167 kJ.mol-1. O valor de 
D[Cm2+-O] pode ser estimado de acordo com a seguinte equação: 
 
]EI[MO]EI[MO]D[MO]D[M2 ++++ −+−=− 3.14 
 
Usando D[Cm+-O], estimado na secção 3.2.1, igual a 670±70 kJ.mol-1, EI[Cm+] = 12,4 eV33 e 
EI[CmO+] = 15,8±0,4 eV, estimado na secção 3.3.3.2, chega-se a um valor de D[Cm2+-O] = 
342±55 kJ.mol-1. Este valor é concordante com o facto de Cm2+ apenas ter um electrão d 
disponível em estados de baixa energia, resultando numa ligação Cm2+-O relativamente fraca. 
Comparando com os valores estimados para D[Pu2+-O] e D[Am2+-O], é ligeiramente mais baixo, 
de acordo com a não observação de CmO2+ na reacção com C2H4O. 
Os valores de energias de ligação estimados estão descritos na Tabela 3.9. 
 
Tabela 3.9 Energias de dissociação de ligação de AnO2+, D[An2+-O], estimadas neste trabalho  
AnO2+ Th Pa U Np Pu Am Cm 
D[An2+-O] 
kJ.mol-1 
≥751 ≥751 690±60 530±30 460±50 400±50 342±55 
 
 
3.2.4  Energias de dissociação de ligação OAn2+-O 
Baseado na observação das reacções de AnO2+ com N2O e O2 (para An = Pa, U, Np e Pu) conclui-
se que  
D[OPa2+-O] ≥ 167 kJ.mol-1, 
D[OU2+-O] ≥ 498 kJ.mol-1, 
D[ONp2+-O]≥ 498 kJ.mol-1 e 
D[OPu2+-O] ≥ 167 kJ.mol-1 
Koyanagi e Bohme27 concluíram que a oxidação de iões metálicos por O2 é cineticamente 
favorável, o que está de acordo com o pressuposto usado acima para estimar os valores de 
D[Pu2+-O] e D[Am2+-O]. Estas considerações devem, de um modo geral, aplicar-se para a 
oxidação de MO2+ por O2. Assim, considerando as baixas velocidades de reacção obtidas na 
oxidação de AnO2+ por O2 (k/kCOL= 0,03 para UO2+ e k/kCOL = 0,01 para NpO2+), propõe-se que os 
valores de D para NpO22+ e UO22+ estejam perto do limite estabelecido para a oxidação por O2. 
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Mais, como a eficiência de reacção foi maior para UO2+ do que para NpO2+, também D[OU2+-O] 
será maior que D[ONp2+-O]. Assim, estima-se D[OU2+-O] ≈ 560±30 kJ.mol-1 e D[ONp2+-O] ≈ 520±20 
kJ.mol-1. Para PaO22+ só é possível determinar o limite inferior da energia de ligação. Uma 
estimativa para D[OPu2+-O] será feita na secção 3.4, com base nos dados existentes para a fase 
aquosa. 
 
Tabela 3.10 Energias de dissociação de ligação de AnO22+, 
D[OAn2+-O], estimadas neste trabalho. 
AnO22+ Pa U Np Pu 
D[OAn2+-O] 
kJ.mol-1 
≥167 560±30 520±20 ≥167 
 
 
Em forma de resumo dos resultados obtidos, na Figura 3.6 está representada a variação das 
energias de ligação ao oxigénio. Nota-se uma tendência de diminuição destas ao longo da série 
dos actinídeos. Os valores mais elevados são de D[An+-O] devido à maior acessibilidade a 
estados com dois electrões disponíveis para formar a ligação ao oxigénio e à grande 
estabilidade do estado de oxidação III para todos os actinídeos. Assim, verifica-se que as 
energias de dissociação vão diminuindo de acordo com a diminuição de estabilidade dos estados 
de oxidação mais elevados. 
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Figura 3.6 Energias de dissociação de ligação ao oxigénio. Os círculos a branco correspondem a 
valores já existentes na literatura e os triângulos(U) correspondem a limites inferiores do valor em 
causa. 
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3.3 Determinação de energias de ionização de óxidos de 
actinídeos 
3.3.1  Energias de ionização de AnO 
Para determinar as energias de ionização de AnO tentou-se aplicar um modelo, desenvolvido 
por Schwarz e colaboradores para os lantanídeos.53 Segundo esse modelo, numa reacção entre 
um dieno e um ião de óxido de lantanídeo, os LnO+ que tenham uma ligação Ln+-O forte ou 
moderada vão reagir com os dienos não por inserção directa, uma vez que os electrões de 
valência estão retidos na ligação Ln+=O, mas sim por um mecanismo indirecto multicentrado 
envolvendo um ataque electrofílico ao sistema electrónico π da ligação dupla do dieno. Este 
mecanismo envolve o átomo de oxigénio de LnO+ e mantém o centro metálico no estado de 
oxidação formal +3. A reactividade segundo este mecanismo aumenta com a nucleofilicidade 
dos dienos e com a electrofilicidade dos LnO+, logo, aumenta com EI[LnO]. Schwarz e 
colaboradores observaram reacção de LnO+ com o 1,3-butadieno a partir de EI[LnO] ≈ 6,1 eV e 
com o isopreno a partir de EI[LnO] ≈ 5,6 eV.53 
Estudaram-se as reacções dos vários AnO+ com os dienos acima referidos e os resultados 
encontram-se na Tabela 3.12. Estudaram-se também as reacções dos iões metálicos com os 
mesmos dienos, Tabela 3.11. Para fins comparativos em relação a Pa estudaram-se também as 
reacções de Ta+ e TaO+. 
 
Tabela 3.11 Distribuição de produtos (%) e eficiências (k/kCOL) das reacções de An+ e Ta+ com 1,3-
butadieno e isopreno. 
M+ Th Pa U Np Pu Am Cm Ta 
1,
3-
bu
ta
di
en
o 65 ThC2H2+ 
 5 ThC3H3
+ 
10 ThC4H2
+ 
20 ThC4H4
+ 
50 PaC2H2
+ 
15 PaC3H3
+ 
15 PaC4H2
+ 
20 PaC4H4
+ 
80 UC2H2
+ 
10 UC4H4
+ 
10 UC4H6
+ 
80 NpC2H2
+ 
10 NpC4H4
+ 
10 NpC4H6
+ 
-- -- 85 CmC2H2
+ 
 5 CmC4H4
+ 
10 CmC4H6
+ 
30 TaC2H2
+ 
 5.TaC3H3
+ 
60 TaC4H2
+ 
 5 TaC4H4
+ 
k/kCOL 0,80 0,61 0,75 0,62 <0,0005 <0,0005 0,18 0,60 
Is
op
re
no
 25 ThC2H2+ 
10 ThC3H2
+ 
50 ThC3H4
+ 
15 ThC5H4
+ 
10 PaC2H2
+ 
45 PaC3H4
+ 
40 PaC5H4
+ 
 5 PaC5H6
+ 
35 UC2H2
+ 
50 UC3H4
+ 
15 UC5H6
+ 
25 NpC2H2
+ 
55 NpC3H4
+ 
20 NpC5H6
+ 
50 PuC3H4
+ 
50 PuC5H6
+ 
-- 20 CmC2H2
+ 
50 CmC3H4
+ 
30 CmC5H6
+ 
10 TaC2H2
+ 
15.TaC3H2
+ 
25 TaC3H4
+ 
15 TaC4H2
+ 
40 TaC5H4
+ 
 0,68 0,66 0,67 0,48 0,13 <0,0005 0,22 0,66 
 
 
A reactividade observada para os iões metálicos segue a tendência observada nos estudos de 
reactividade com hidrocarbonetos do capítulo anterior. Os produtos formados resultam da 
desidrogenação ou perda de hidrocarbonetos, de acordo com o mecanismo de inserção. Como 
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esperado, verfica-se a diminuição da reactividade com a acessibilidade a um estado com uma 
configuração electrónica reactiva. Com 1,3-butadieno, Pu+ e Am+ não reagiram, para os 
restantes actinídeos, AnC2H2+ foi o produto mais abundante, enquanto para Ta+ foi TaC4H2+. Com 
o isopreno apenas Am+ não reagiu e, exceptuando o caso de Pu+ em que se formaram PuC3H4+ e 
PuC5H6+ em igual proporção, o produto mais abundante para os restantes actinídeos foi AnC3H4+. 
Ta+ destacou-se novamente dos actinídeos, sendo o produto mais abundante TaC5H4+. 
No caso dos iões de óxidos, ThO+ e PaO+ foram os únicos a reagir com 1,3-butadieno. ThO+ 
formou como único produto ThC4H6+ enquanto PaO+ deu origem a PaOC2H2+ (80%) e PaOC4H4+ 
(20%). Com isopreno observou-se reacção para todos os actinídeos estudados. Tal como se tinha 
observado em estudos da reactividade com outros alcenos, PaO+ foi bastante mais reactivo que 
os restantes óxidos de actinídeos, formando produtos diferentes dos observados para os 
restantes AnO+ e para os LnO+.53 Também ThO+ reagiu de forma diferente tendo como um dos 
produtos ThOC5H5+. Dos restantes iões AnO+, CmO+ formou CmOC3H4+ e CmOCH5H6+, UO+ formou 
apenas o aduto e todos os outros AnO+ originaram o aduto e o produto de desidrogenação. 
Aa reacções para TaO+ foram bastante eficientes e os produtos formados são diferentes dos 
observados para os actinídeos. Ambas as reacções são dominadas pela desidrogenação dupla, 
tal como acontece no caso de Ta+ e também nas reacções de TaO+ com 1-buteno (Tabela 2.3). 
Pode então interpretar-se a reactividade de TaO+ com os dienos estudados como um mecanismo 
de inserção oxidativa, resultando na perda de múltiplas moléculas de H2 que não é 
característico de um mecanismo de ataque electrofílico. Zemski et al.54 observaram outros 
produtos (TaOC4H6+ e TaOC2H4+) para a reacção de TaO+ com 1,3-butadieno mas esta diferença 
pode ser explicada pelas diferentes condições experimentais. 
A reactividade de ThO+ foi um pouco diferente da observada para os restantes actinídeos, a 
formação de ThOC5H5+ é indicativa de um comportamento radicalar que é consistente com a 
estrutura electrónica Th(7s)O+ e que pode ser representada por ●ThO+. 
No caso de PaO+, os produtos observados são semelhantes aos observados para o ião metálico 
Pa+. As eficiências de reacção bastante elevadas e similares às de Pa+, Ta+ e TaO+ indicam uma 
maior reactividade para PaO+ em relação aos restantes AnO+ e sugerem que neste caso, o 
mecanismo operativo será o de inserção. Como tal, este método não pode ser aplicado na 
determinação da energia de ionização de PaO. Tal como se tinha observado no caso dos alcanos 
e alcenos, também nas reacções com 1,3-butadieno e isopreno, enquanto os restantes AnO+ 
foram muito menos reactivos que os respectivos An+, a reactividade de PaO+ foi semelhante à 
de Pa+, confirmando o papel activo dos electrões 5f na reactividade deste com hidrocarbonetos. 
Na Tabela 3.12 encontram-se as eficiências das reacções bem como os produtos formados para 
todos os AnO+  
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Tabela 3.12 Distribuição de produtos (%) e eficiências (k/kCOL) das reacções de AnO+ e TaO+ com 1,3-
butadieno e isopreno. 
MO+ Th Pa U Np Pu Am Cm Ta 
1,
3-
bu
ta
di
en
o ThOC4H6+ 20 PaOC4H4+ 
80 PaOC2H2
+ 
-- -- -- -- -- 10 TaOC2H2
+ 
65 TaOC4H2
+ 
25 TaOC4H4
+ 
k/kCOL 0,02 0,45 <0,0005 <0,0005 <0,0005 <0,0005 <0,0005 0,54 
Is
op
re
no
 25 ThOC5H5+ 
40 ThOC5H6
+ 
35 ThOC5H8
+ 
25 PaOC2H2
+ 
60 PaOC3H4
+ 
 5 PaOC5H5
+ 
 5 PaOC5H6
+ 
 5 PaOC5H8
+ 
UOC5H8
+ 30 NpOC5H6
+ 
70 NpOC5H8
+ 
30 PuOC5H6
+ 
70 PuOC5H8
+ 
80 AmOC5H6
+ 
20 AmOC5H8
+ 
50 CmOC3H4
+ 
50 CmOC5H6
+ 
15 TaOC3H4
+ 
10 TaOC4H2
+ 
75 TaOC5H4
+ 
 0,17 0,61 0,02 0,01 0,01 0,04 0,19 0,63 
 
De acordo com estes resultados, estima-se que os valores de EI[AnO] aumentem de U para Cm e 
que Th tenha o valor de EI mais elevado. Usando como “âncora” o valor de EI[UO] = 5,6±0,1 
eV52 e tendo em conta os limites de EI[LnO] a partir dos quais se observa reacção para LnO+, 
compararam-se os resultados obtidos com os valores existentes na literatura para EI[PuO] e 
EI[NpO] e estimaram-se valores de EI[AmO] e EI[CmO]. EI[PuO] = 5,8 eV33 pareceu ser o valor 
mais correcto uma vez que PuO+ não reagiu com butadieno, logo o valor da literatura de 
EI[PuO] = 6,6 eV52 pareceu ser demasiado elevado. O valor de EI[NpO] = 5,7±0,1eV33,42 existente 
na literatura estava de acordo com os resultados obtidos. O facto de AmO+ não reagir com 
butadieno mas reagir com o isopreno indicava que EI[AmO] estaria entre 5,6 e 6,1 eV. Uma vez 
que AmO+ foi mais reactivo que UO+, NpO+ e PuO+ estimou-se que EI[AmO] = 5,9±0,2 eV.  
Heaven e seus colaboradores determinaram entretanto novos e mais rigorosos valores de EI 
[UO] e EI[ThO] por fotoionização. 55-57 Moléculas de óxidos neutras foram ionizadas por absorção 
de dois fotões ressonantes e os iões de óxidos formados foram detectados por espectrometria 
de massa. Os novos valores, EI[UO] = 6,0313±0,003 eV55,56 e EI[ThO] = 6,6035±0,0008 eV,57 são 
correcções significativas dos valores anteriores e por isso EI[NpO], EI[PuO] e EI[AmO] aqui 
determinados foram também revistos com base no novo valor de EI[UO]. Na Tabela 3.13 estão 
compilados os valores existentes na literatura bem como os aqui determinados. 
CmO+ reagiu apenas com o isopreno mas foi bastante eficiente e formou CmOC3H4+ e CmOC5H6+. 
Tendo em conta que este foi mais reactivo que AmO+, a EI[CmO] será maior que EI[AmO] e 
menor que a EI[ThO], uma vez que não se observou reacção com butadieno. Assim, estima-se 
EI[CmO] = 6,4±0,2 eV. 
Para PaO+ o valor estimado na secção 3.2.1 EI[PaO] = EI[Pa] ± 0,5 eV = 5,9±0,5 eV parece 
razoável.  
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Tabela 3.13 Energias de ionização de AnO, EI[AnO], e de An, EI[An], em eV; os valores estimados 
neste trabalho estão a negrito. 
An Th Pa U Np Pu Am Cm 
6,1±0,142  5,7±0,242 5,7±0,142    
6,1±0,133  5,65±0,233 5,7±0,133 5,8±0,533   
  5,6±0,152  6,6±0,152   
EI[AnO] 
6,60*57 5,9± 0,5 6,03**55,56 6,1±0,2 6,1±0,2 6,2±0,2 6,4±0,2 
EI[An] 6,30758 5,8945 6,19423 6,26658 6,02659 5,97458 6,0260 
*O valor preciso é EI[ThO] = 6,6035±0,0008 eV.  **O valor preciso é EI[UO] = 6,0313±0,0006 eV. 
 
Faz sentido comparar as energias de ionização dos óxidos de actinídeos com as dos óxidos de 
lantanídeos. Os únicos valores de EI[LnO] disponíveis foram determinados por medidas do limite 
de ionização electrónica de vapores a altas temperaturas.61 Ackermann et al. publicaram as 
primeiras EI[LnO] para todos os lantanídeos (excepto para PmO) baseadas em medições de 
ionização electrónica.62 À excepção de LuO, constatou-se que EI[LnO] distavam cerca de 1 eV 
das respectivas EI[Ln]. Para os primeiros lantanídeos da série (La, Ce, Pr, Nd) e para Gd, as 
EI[LnO] são cerca de 0,5 eV menores que EI[Ln]. Ackerman et al.62 atribuíram a baixa EI[LnO] ao 
facto de durante a ionização ser retirado um electrão não ligante. No entanto, tendo em conta 
as incertezas associadas às determinações de EI de óxidos metálicos por ionização electrónica,55 
é necessário avaliar os valores de EI determinados por Ackerman et al.. Para tal comparou-se o 
valor de EI[TaO] de Ackerman et al.62 com um valor resultante de um estudo de fotoionização 
realizado por Dyke et al..63 De acordo com a tendência para os resultados de EI por ionização 
electrónica, o valor de EI[TaO] = 7,92 eV de Ackerman et al. era bastante próximo de EI[Ta] = 
7,89 eV,61 enquanto que o valor determinado por Dyke et al. era cerca de 0,7 eV maior, 
8,61±0,02 eV.63 Pode assim concluir-se que os valores de EI[LnO] disponíveis, determinados por 
ionização electrónica, não são muito correctos para permitir comparações detalhadas. É 
premente que se determinem novos valores de EI[LnO] por métodos mais rigorosos. 
Sabendo as limitações dos valores disponíveis, pode dizer-se que EI[LnO] são muito próximos da 
energia de ionização do metal correspondente. Fazendo a mesma comparação para os 
actinídeos, observa-se que as energias de ionização dos monóxidos diferem no máximo de 0,3 
eV das energias de ionização dos metais (Tabela 3.13). No caso de NpO, PuO e AmO, as energias 
de ionização são semelhantes às do respectivo metal se se considerar as incertezas. Enquanto 
EI[ThO], EI[PaO] e EI[CmO] são maiores que as repectivas EI[An], EI[UO] é cerca 0,2 eV menor 
que a do metal. O facto de a adição de um oxigénio ao urânio baixar a energia de ionização 
pode ser explicado de acordo com o proposto por Ackerman et al.62 para os LnO, isto é, que a 
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ionização de UO ocorre pela remoção de um electrão com carácter anti-ligante. Seguindo o 
mesmo raciocínio, na ionização de ThO, PaO e CmO será removido um electrão ligante. 
 
3.3.1.1 Determinação de ΔHf[AnO+] 
Os valores de ΔHf[AnO+] são normalmente derivados de ΔHf[AnO] e EI[AnO].  
 
]AnO[EI]AnO[H]AnO[H ff +Δ=Δ + 3.15 
 
Heaven e colaboradores determinaram recentemente valores de EI[UO] e EI[ThO] por uma 
técnica de espectroscopia bastante sofisticada. 55-57 Na secção anterior, foram determinados 
valores de EI[AnO] foram obtidos com base no valor de EI[UO]. Assim, os valores de ΔHf[AnO+] 
para Th, U, Np e Pu descirtos na Tabela 3.14 são das fontes indicadas tendo em conta os valores 
revistos de EI[AnO].  
Os valores de ΔHf[PaO+], ΔHf[AmO+] e ΔHf[CmO+] foram calculados a partir da estimativa da 
respectiva D[An+-O] através da relação  
 
]O[H]OAn[D]An[H]AnO[H ff Δ+−−Δ=Δ +++ 3.16 
 
usando  
ΔHf[Pa+] = 1138±33 kJ.mol-1 33 
ΔHf[Am+] = 861±4 kJ.mol-1 33 
ΔHf[Cm+] = 966±4 kJ.mol-1 33 
 e ΔHf[O] = 249 kJ mol-1 42 
No caso de PaO+, alternativamente, usando ΔHf[PaO] = 10±17 kJ.mol-1 de Kleinschmidt e Ward44 
e EI[PaO]= 5,9±0,5 eV, vem ΔHf[PaO+] = 579±51 kJ.mol-1, um valor ligeiramente inferior ao 
obtido no cálculo anterior(Tabela 3.14). 
 
Tabela 3.14 Entalpias de formação de AnO+, ΔHf[AnO+], em kJ.mol-1. Os valores 
determinados neste trabalho estão a negrito. 
AnO+ Th Pa U Np Pu Am Cm 
ΔHf[AnO+] 
kJ.mol-1 
617±1733 587±60 614±2533 585±4624 527±5533 551±30 565±21 
 
 
3.3.2  Energias de ionização de AnO2 
Tendo em conta as inconsistências encontradas na termoquímica de PuO2+ (secção 3.2.2), e o 
pressuposto de que estas derivam de valores anormalmente altos de EI[PuO2] existentes na 
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literatura, decidiu-se determinar um novo valor de EI[PuO2] através dum estudo de 
“bracketing”64-68 de reacções de transferência electrónica de PuO2+ com diversos compostos 
orgânicos de EI conhecida. A observação ou não de transferência electrónica conduz aos limites 
inferior e superior de EI(PuO2).  
Se as reacções de transferência electrónica tiverem que competir com outros caminhos 
reaccionais, a fiabilidade do “bracketing” pode ser algo limitada, uma vez que as eficiências 
relativas das reacções podem depender de outros factores para além dos termodinâmicos.65,67 
No entanto, no caso de PuO2+, devido à baixa reactividade deste, apenas se observou a lenta 
formação de adutos para além de transferência electrónica. 
Assim, chegou-se ao valor de EI[PuO2] = 7,02±0,12 eV baseado na observação de transferência 
electrónica com N,N-dimetil-p-toluidina (EI = 6,93±0,02 eV61) e na não observação do mesmo 
processo com N,N-dimetilanilina (EI = 7,12±0,02 eV61). O valor obtido para PuO2+ neste trabalho, 
apesar de ser bastante inferior ao referido na literatura, está entre EI[UO2] e EI[ThO2] como era 
esperado (ver Tabela 3.15).  
Usando o novo valor de EI[PuO2] na equação 3.13, juntamente com 
D[OPu-O] = 6,2±0,2 eV52 
e EI[PuO] = 6,6±0,1 eV52 
chega-se a D[OPu+-O] = 557±23 kJ.mol-1 
O valor obtido para D[OPu+-O] está de acordo com os resultados observados nas reacções de 
oxidação (D[OPu+-O] ≥ 498,4 kJ.mol-1), no entanto parece demasiado elevado, uma vez que 
D[OPu+-O] ficaria muito próximo de D[ONp+-O] o que não é consistente com as eficiências de 
reacção de PuO+ e NpO+ com O2 (ver secção 3.1.3). Deste modo, estimou-se um valor de 
D[OPu+-O]= 520±20 kJ.mol-1. 
Capone et al.69 determinaram mais recentemente um novo valor de EI[PuO2], usando uma 
célula de Knudsen a altas temperaturas. O valor obtido de 6,6 eV é uma revisão do valor 
anterior de 10,1 eV52 obtido pelos mesmos autores por medidas do potencial de aparecimento 
por ionização electrónica. Este novo valor, apesar de bastante mais próximo do valor 
determinado neste trabalho, levanta algumas dúvidas pois o método utilizado tem várias 
limitações. 
Capone et al.69 partem do pressuposto que as diferentes espécies iónicas de Pu estão em 
equilíbrio dentro da célula de efusão. É verdade que o equilíbrio termodinâmico dos iões pode 
ser atingido na célula de Knudsen sobre certas circunstâncias70 mas nas condições de trabalho 
de Capone et al. estas circunstâncias não estão garantidas. Foi demonstrado que os materiais 
usados nas células de Knudsen podem afectar as pressões nas experiências de efusão.71 A célula 
usada foi a mesma de trabalhos anteriores.52,72 Os materiais da célula, tório, tungsténio e 
alumina, não preenchem os requisitos necessários para este tipo de experiência uma vez que 
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não são inertes em relação às espécies de Pu em vapor, não permitindo que o equilíbrio seja 
atingido. 
 
Uma vez que não existiam valores de EI[AmO2] na literatura, fez-se uma determinação desta 
grandeza pelo mesmo método utilizado para EI[PuO2] e chegou-se ao valor de EI[AmO2] = 
7,23±0,15 eV, entre N,N-dimetilanilina (EI = 7,12±0,02 eV61) e 2,6-dimetilanilina (EI = 
7,33±0,05 eV61). 
Os valores existentes na literatura para EI[NpO2] foram determinados por impacto electrónico 
em vapores moleculares a altas temperaturas.51 Os novos valores de EI[UO] e EI[UO2] 
recentemente determinados por Heaven e colaboradores55,56 por espectroscopia são claramente 
superiores aos determinados anteriormente por ionização electrónica. Já anteriormente, 
cálculos teóricos realizados por Gagliardi et al. 73 tinham indicado que o valor para UO2 era 
demasiado baixo e apontavam como possível causa o facto de a EI ter sido medida em 
experiências de espectrometria de massa com ionização electrónica, uma vez que neste tipo de 
experiências está envolvida uma população de estados excitados neutros, nas condições de alta 
temperatura usadas para preparar UO2 na fase gasosa. 
Tendo em conta estas dúvidas em relação à determinação de EI por ionização electrónica em 
vapores moleculares a altas temperaturas, e também o facto de haver discrepâncias entre os 
valores de EI[NpO2] e outros dados termodinâmicos determinados neste trabalho, determinou-
se o valor de EI[NpO2] também por “bracketing”. Assim, de acordo com as reacções observadas, 
o valor EI[NpO2] estará entre N,N,N’,N’-tetrametil-1,4-fenilenodiamina (TMPD, EI = 6,20±0,05 
eV61) e N,N-dimetil-1,4-fenilenodiamina (DMPD, EI = 6,46±0,02 eV61), logo, EI[NpO2]= 
6,33±0,18 eV. Este valor é ~0,5 eV superior aos valores existentes na literatura. Esta 
discrepância está de acordo com o facto de existirem moléculas excitadas a alta temperatura 
que resultam num valor de EI inferior ao de NpO2 no estado fundamental. No caso de EI[PuO2] 
não se aplica a mesma explicação para a diferença de valores, uma vez que neste caso o valor 
da literatura é cerca de 3 eV superior ao encontrado neste trabalho. 
A energia de ionização de ThO2 está definida como 8,7±0,2 eV.33 Este valor é bastante maior do 
que EI[AmO2] aqui determinado, de acordo com o facto de Th estar saturado na espécie ThO2. 
Tendo Th características de um metal de transição d do grupo 4, seria de esperar que EI[ThO2] 
fosse similar a EI[HfO2]. Para este metal foi determinada uma EI de 9,4 eV pelo mesmo método 
usado para ThO2, que se pode considerar relativamente próximo.74 
Para PaO2 não foi possível determinar EI por “bracketing” uma vez que para o valor esperado 
não se encontraram reagentes adequados e ainda porque Pa é mais reactivo que os restantes 
actinídeos estudados, o que poderia influenciar o resultado do “bracketing”, como foi referido 
acima. 
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Neste caso foi então feita uma estimativa de acordo com a equação que relaciona a EI do 
dióxido de metal com as energias de ligação metal-oxigénio e a EI do monóxido. 
 
]MO[EI]OOM[D]OOM[D]MO[EI 2 +−−−= + 3.17 
 
Usando D[OPa-O] = 772±17 kJ.mol-1, 44 
D[OPa+-O] ≥ 751 kJ.mol-1 de acordo com os resultados observados, 
e EI[PaO] = 5,9±0,5 eV aqui estimado, 
vem que EI[PaO2] ≤ 6,1±0,6 eV. 
 
Assumindo que D[OPa+-O] ≈ D[OPa-O], obtém-se uma estimativa de EI[PaO2] = 5,9±0,5eV. Este 
valor reflecte a grande estabilidade do estado de oxidação Pa(V) quando comparado com os 
actinídeos seguintes. 
 
Para confirmar a validade das condições de trabalho nas experiências de “bracketing”, 
determinou-se EI(Mo) usando Mo+ formado por LDI de uma peça de metal puro e termalizado 
por colisões com árgon. Os resultados indicam que EI(Mo) estará entre N,N-dimetil-p-toluidina 
(6,93±0,02 eV61) e difenilamina (7,19±0,05 eV61). A reacção com N,N-dimetilanilina (7,12±0,02 
eV61) foi inconclusiva, uma vez que a transferência electrónica era muito sensível à 
termalização e representava um canal secundário quando comparada com a activação de 
ligação. Deste modo, chegou-se ao valor de 7,06±0,18 eV que está de acordo com o valor da 
literatura de 7,09243±0,00004 eV.61 
 
Tabela 3.15 Energias de ionização de AnO2, EI[AnO2], em eV; os valores estimados 
neste trabalho estão a negrito. 
AnO2 Th Pa U Np Pu Am 
  5,4±0,152 5,0±0,551 10,1±0152  
    6,669  
EI[AnO2] 
8,7±0,233 5,9±0,5 6,1355,56 6,33±0,18 7,02±0,12 7,23±0,15 
 
Os valores da Tabela 3.15 mostram que EI[AnO2] aumenta de PaO2 para AmO2 de acordo com a 
diminuição da estabilidade dos estados de oxidação superiores a IV para An que se seguem a 
Np. Enquanto EI[PaO2] é igual a EI[PaO] e para U e Np apenas se observa uma diferença de ~0,1-
0,2 eV entre as duas energias de ionização, no caso de Pu e Am a diferença é de cerca de 1 eV. 
Rauh e Ackermann74 determinaram EI[UO3] = 10,6±0,1 eV baseados em experiências de 
ionização electrónica Capone et al.52 chegaram recentemente a EI[UO3] = 10,8 eV também 
usando uma técnica de ionização electrónica. Como já foi dito acima, a possibilidade de 
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existirem moléculas em estados excitados deixa algumas dúvidas quanto à validade destes 
métodos. No entanto, é de notar que EI[PuO2] é apenas 0,7 eV menor que EI[UO3] determinado 
pelo mesmo método. O urânio não atinge normalmente estados de oxidação superiores a U(VI) 
(o estado de oxidação em UO3), uma vez que o urânio hexavalente não tem electrões não 
ligantes disponíveis fora do cerne de Rn. O estado de oxidação Pu(IV) é particularmente 
estável,15 mas são conhecidas espécies com estados de oxidação até Pu(VI)15 e talvez Pu(VII), 
como a espécie PuO3 descrita por Ronchi et al..72 Deste modo, seria de esperar que a energia de 
ionização de UO3 fosse muito superior à de PuO2, para o qual estão disponíveis vários electrões 
no centro metálico e tendo em conta que estados de oxidação superiores a Pu(IV) são estáveis. 
 
Vale a pena destacar que EI[UO2] é apenas 0,1 eV maior que EI[UO] e ligeiramente menor que 
EI[U]. A energia de ionização de UO2 pode ser comparada com a dos tetrahalogenetos de urânio 
nos quais o metal está no mesmo estado de oxidação formal. Dyke et al. determinaram por 
espectroscopia fotoelectrónica EI[UF4] = 9,51 eV e EI[UCl4] = 9,18 eV.75 Estes valores são cerca 
de 3 eV maiores que EI[U]. A diferença entre as energias de ionização do dióxido de urânio e 
dos halogenetos de urânio pode ser explicada pela variação do carácter iónico. As energias de 
ionização elevadas para os tetra-halogenetos são consistentes com um significativo carácter 
iónico da ligação. Neste caso, a carga positiva efectiva no centro metálico de urânio é 
substancial, de onde se presume que, durante a ionização, seja retirado um electrão que ocupe 
uma orbital molecular com carácter predominante de urânio. Do mesmo modo, o facto de 
EI[UO2] ≈ EI[U] sugere que a ligação no dióxido de urânio seja do tipo covalente.  
Dyke et al. determinram também EI[ThF4] = 12,75 eV e EI[ThCl4] = 11,16 eV.75 Estes valores são 
semelhantes a EI[Th+] = 11,9 eV.33 No caso de compostos de tório tretravalente, as elevadas 
energias de ionização devem-se ao facto de não existirem electrões no centro metálico, fora do 
núcleo fechado de Rn. A energia de ionização relativamente elevada de ThO2 é consistente com 
Th(IV), independentemente do carácter iónico desta molécula. 
 
3.3.3  Energias de ionização de AnO+ 
A determinação das EI[AnO+] foi feita com base na termodinâmica das reacções de oxidação de 
An2+ estudadas na secção 3.1.4.1.  
Sabe-se que  
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Os valores de ΔHf[AnO+] foram corrigidos na secção 3.3.1.1. Assim, para determinar as energias 
de ionização foi necessário proceder à determinação dos valores de ΔHf[AnO2+] que se apresenta 
na secção seguinte. 
 
3.3.3.1 Determinação de ΔHf[AnO2+] 
As reacções de oxidação de An2+ estabelecem limites superiores para as entalpias de formação 
de AnO2+ de acordo com a seguinte expressão  
 
]}O[H]RO[D]An[H{]AnO[H f
2
f
2
f Δ+−Δ≤Δ ++ 3.19 
 
onde D[RO] corresponde à maior energia de ligação do reagente oxidante para a qual se 
observou a oxidação de An2+, ΔHf[O] =249 kJ.mol-1 24 e ΔHf[An2+] toma os valores descritos por 
Hildenbrand et al. (Tabela 3.16) para cada actinídeo.33 
Se na expressão 3.19 se substituir D[RO] por D[An2+-O] anteriormente determinados (Tabela 
3.9), chega-se a ΔHf[AnO2+] de acordo com  
 
]}O[H]OAn[D]An[H{]AnO[H f
22
f
2
f Δ+−−Δ=Δ +++ 3.20 
 
Os valores resultantes estão na Tabela 3.16. Para Th, Pa e Cm apenas se determinaram os 
limites superiores, uma vez que só existem limites inferiores para D[An2+-O] destes actinídeos.  
 
Tabela 3.16 Estimativa das entalpias de formação de AnO2+, ΔHf[AnO2+], para os An estudados; 
todos os valores estão em kJ.mol-1.  
AnO2+ Th Pa U Np Pu Am Cm 
ΔHf[An2+]33 2320±17 2257±59 2275±50 2197±29 2057±21 2018±21 2161±4 
ΔHf[AnO2+] ≤ 1847 1766 1944 1979 1975 1936 2243 
D[An2+-O] ≥ 751 ≥ 751 690±60 530±30 460±50 400±50 ≥ 167 
ΔHf[AnO2+] -- -- 1836±78 1918±42 1848±54 1869±54 -- 
* Os valores das entalpias de formação de An2+, ΔHf[An2+], e energias de dissociação de ligação AnO2+, D[An2+-
O], utilizados no cálculo de ΔHf[AnO2+] são também apresentados. 
 
3.3.3.2 Estimativa de EI[AnO+] 
De acordo com a equação 3.18 foi então possível determinar os limites superiores de EI[AnO+] e 
estimar alguns valores de EI[AnO+] usando, respectivamente, os limites superiores calculados 
para ΔHf[AnO2+] e os os valores de ΔHf[AnO2+]. Estas determinações encontram-se resumidas na 
Tabela 3.17. 
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Tabela 3.17 Limite superior e estimativa das energias de ionização de AnO+, EI[AnO+], em 
eV.  
AnO+ Th Pa U Np Pu Am Cm 
EI[AnO+] ≤ 12,8 13,1 13,8 14,7 15,4 14,5 17,4 
EI[AnO+] -- -- 12,7±0,8 13,8±0,6 13,7±0,8 13,7±0,6 ≥ 13,9 
 
Como não foi possível calcular um valor de EI[CmO+], tentou-se determinar esta por um estudo 
de “bracketing” semelhante ao utilizado para as energias de ionização de alguns AnO2 (secção 
3.3.2). Para fins comparativos determinaram-se também as energias de ionização de alguns 
LnO+ representativos nomeadamente GdO+ (correspondente ao Cm na série dos lantanídeos), 
LuO+ e LaO+. 
 
No caso das energias de ionização de alguns AnO2 neutros, usaram-se reacções do tipo  
 
3.21 
 
Nessas experiências, os iões AnO2+ eram expostos a diferentes neutros e a ocorrência ou não de 
transferência electrónica com os vários reagentes estabelecia limites inferiores e superiores de 
EI[AnO2]. Esta aproximação é directa no caso de catiões monopositivos, uma vez que tanto os 
produtos como os reagentes, um neutro e um ião de carga +1, exibem uma interacção atractiva 
tal que as cinéticas são eficientes e a transferência electrónica pode ser interpretada com base 
na termodinâmica da reacção. Em contraste, os produtos catiónicos resultantes duma 
transferência electrónica com um catião de carga 2+, 
 
3.22 
 
exibem interacções de Coulomb repulsivas. As manifestações destas interacções repulsivas 
foram já discutidas para um grande número de sistemas.8,32,76-82 As interacções repulsivas entre 
os produtos introduzem entalpias substanciais durante a transferência electrónica, que têm de 
ser ultrapassadas para que o processo ocorra. Estas interacções dependem de vários factores, 
como foi primeiro descrito por Spears et al.77 usando um modelo simplificado de cruzamento de 
curvas de repulsão de Coulomb entre os produtos e de atracção ião-dipolo induzido (ou ião–
dipolo) entre os reagentes (ver figura 2.1). O mínimo de exotermicidade, ΔE= EI[A+] - EI[B], para 
a observação de transferência electrónica de B para A2+ foi estimado como ~1eV32 para o caso 
de iões de metais de transição e orgânicos neutros, enquanto que no caso de iões grandes como 
C60+, Bohme e colaboradores78-80 estimaram um mínimo de ~2,1 eV. Apesar de ser de esperar 
uma menor barreira energética para a transferência electrónica para um ião como C602+ quando 
++ +→+ BABA
+++ +→+ BABA 2
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comparado com um ião metálico pequeno M2+, devido a um termo de repulsão de Coloumb 
menor, o facto de as cargas no C602+ estarem localizadas em dois pontos opostos da estrutura do 
Fullereno78-82 resulta numa curva de atracção menos acentuada quando comparada com a de 
M2+ e, como tal, numa distância de cruzamento menor e num consequente aumento da barreira 
energética de transferência electrónica. 
O trabalho realizado por Spears et al.77 indicou que, tal como previsto pelo modelo de 
cruzamento de curvas, depois de atingido um certo excesso de exotermicidade, a eficiência da 
transferência electrónica para um ião +2 manter-se-ia constante com o aumento da 
exotermicidade: como exemplo, o limite de exotermicidade para transferência electrónica com 
Mg2+ foi de ~1,2 eV e a eficiência da transferência foi praticamente constante para ΔE = 2,1 a 
5,8 eV. Como referiram Roth e Freiser,31 este fenómeno de “patamar” reflecte-se no domínio 
da transferência electrónica face a outros processos acima de ΔE ~2,5 eV (que corresponde a 
uma distância crítica de transferência de ~6Å). 
Para determinar as energias de ionização de MO+ através da observação ou não de transferência 
electrónica com N2O, CO2 e CO, procedeu-se à calibração destas reacções com metais de carga 
2+. Os resultados encontram-se na Tabela 3.18. É de esperar um comportamento diferente no 
caso de MO2+ uma vez que outros factores, incluindo a polarizabilidade dos produtos MO+, têm 
que ser tomados em conta.77 No entanto, resultados anteriores sugerem que estes factores 
podem ser desprezados, excepto em casos extremos como para C602+,78-80 em que está envolvido 
um ião de grandes dimensões e as cargas se localizam em extremos opostos da molécula.78-82 
Com base no que foi dito, será válido usar a calibração com M2+ para estimar EI[ MO+]. As 
incertezas atribuídas aos valores estimados devem ter em conta a natureza aproximada da 
calibração. 
 
Tabela 3.18 Eficiências de reacção de transferência electrónica (k/kCOL) de M2+ com 
N2O, CO2 e CO; ΔE(eV) corresponde à diferença das energias de ionização de M2+ e do 
reagente em causa. 
 EI N2O 12,89 43 CO2 13,78 43 CO 14,01 43 
M2+ (eV) ΔE k/kCOL ΔE k/kCOL ΔE k/kCOL 
Sn 14,63 35 1,74 0,01 0,85 <0,001 0,62 (0,005) 
Pb 15,03 35 2,14 0,11 1,25 0,008 1,02 0,002 
Mn 15,64 35 2,75 0,44 1,86 0,014 1,63 0,017 
Ge 15,93 35 3,04 0,55 2,15 0,22 1,92 0,027 
Bi 16,69 35 3,80 0,40 2,91 0,34 2,68 0,24 
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Para CO2 o limite de exotermicidade a partir do qual se observa reacção parece ser ~1,2 eV. 
Uma vez que o limite de detecção da técnica é k/kCOL = 0,0005, a observação da reacção de 
transferência electrónica Sn2+/CO2 não é certa. A correcção da constante de velocidade de 
Sn2+/CO2 tendo em conta a reacção com o fundo é comparável com a constante medida e o 
ajuste feito tem uma incerteza igual ao limite de detecção. Assim, os resultados apresentados 
na Tabela 3.18 podem não significar que ocorre transferência electrónica entre Sn2+ e CO2. Este 
facto, juntamente com outras considerações discutidas mais à frente, levam a que para o fim 
desta calibração se possa considerar que a transferência electrónica entre Sn2+ e CO2 é 
desprezável em condições termalizadas. Esta interpretação é suportada por outros estudos de 
reacções de transferência electrónica, nomeadamente o trabalho de Spears et al.77 que relata 
uma eficiência de 0,008 para a reacção Mg2+/CO2 (ΔE = 1,27 eV), de acordo com o resultado 
obtido para Pb2+/CO2, e a não observação de reacção para Mg2+/CO (ΔE = 1,03 eV). Em 
condições de termalização, seria bastante improvável que ocorresse reacção para Sn2+/CO2 (ΔE 
= 0,85 eV) a uma velocidade mensurável. Apesar de ΔE[Sn2+/CO] = 0,62 eV ser abaixo do limite 
de 1 eV necessário para a transferência electrónica, esta reacção foi observada com uma 
eficiência muito baixa. O facto de se observar transferência electrónica com Sn2+ e CO pode ser 
atribuído à introdução de ar no espectrómetro juntamente com CO. ΔE[Sn2+/O2] é de 2,56 eV, 
logo, qualquer vestígio de O2 seria bastante eficiente na transferência electrónica para Sn2+: < 
1% de O2 no CO pode explicar a aparente eficiência da reacção Sn2+/CO. Também ΔE[Sn2+/H2O]= 
2,01 eV pode explicar a reacção observada. Uma vez que estas impurezas podem também estar 
presentes nas reacções com os restantes metais, corrigiram-se todas as eficiências subtraindo o 
valor da eficiência determinada para Sn2+/CO = 0,005. Esta correcção não afecta a 
interpretação geral dos resultados. Na Tabela 3.18 encontram-se as eficiências corrigidas. A 
baixa eficiência para Pb2+/CO está de acordo com o limite de reacção ≈1 eV. 
Os resultados obtidos neste trabalho para as reacções de transferência electrónica entre metais 
2+ e N2O estão de acordo com a estabilização da eficiência da reacção a partir de ΔE > ~2,5 eV, 
tal como previsto por Roth e Freiser.31Também os resultados com CO2 são concordantes. Dos 
resultados da calibração para M2+/N2O e M2+/CO2 parece que a barreira energética para a 
transferência electrónica não varia muito entre os vários metais 2+ estudados: k/kCOL aumenta 
com ΔE até atingir um valor praticamente constante para ΔE > 2,5 eV. O facto da natureza do 
metal ter pouca influência na barreira energética reforça a validade da calibração para os MO2+. 
 
As eficiências das reacções de transferência electrónica obtidas para CmO2+, LaO2+, GdO2+ e 
LuO2+ encontram-se na Tabela 3.19 
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Tabela 3.19 Eficiências de reacção de transferência electrónica (k/kCOL) 
de MO2+ com N2O, CO2 e CO.  
N2O CO2 CO 
MO2+ 
k/kCOL k/kCOL k/kCOL 
Cm 0,38 0,066 0,020 
La 0,38 0,13 0,020 
Gd 0,47 0,20 0,050 
Lu 0,51 0,40 0,041 
 
 
Comparando as eficiências com as obtidas para os metais usados na calibração, especialmente 
na reacção com CO, é possível ordenar as energias de ionização da seguinte forma: 
Mn+ < CmO+ < LaO+ < Ge+ < GdO+ ≈ LuO+ << Bi+ 
 
EI[MO+] serão bastante próximas de EI[Mn+]e EI[Ge+]. Assim estima-se  
EI[CmO+] = 15,8±0,4 eV 
EI[LaO+] = 15,9±0,4 eV 
EI[GdO+] = 16,0±0,4 eV 
EI[LuO+] = 16,0±0,4 eV 
 
Estes são os primeiros de valores de EI[GdO+] e EI[LuO+]. O valor de EI[CmO+] está de acordo 
com o limite superior de 17,4 eV (Tabela 3.16). Para EI[LaO+] existia um valor mais baixo na 
literatura, EI[LaO+] = 15,2±0,4 eV, determinado por experiências de “charge-stripping”,34 no 
entanto num trabalho recente, Roithová e Schröder sugerem que os valores de EI determinados 
por este método devem ser revistos.83  
 
Os valores da Tabela 3.17 sugerem que EI[UO+] seja aproximadamente 1 eV mais baixo que 
EI[AnO+] para os transuranianos estudados. As energias de ionização para os AnO+ 
transuranianos, para os quais a tendência de estabilização do estado de oxidação +3 aumenta, 
podem ser comparadas com EI[LaO+] = 15,9±0,4 eV. Como para {La=O}+ os dois electrões do 
centro metálico deverão estar envolvidos na ligação covalente, não é surpreendente que a 
EI[LaO+] seja significativamente maior que EI[AnO+], para os quais existem electrões de valência 
não ligantes. Enquanto as energias de ionização de AnO+ (An= U, Np, Pu, Am) são apenas 1-2 eV 
maiores que EI[An+], no caso de La, EI[LaO+] é 4 eV maior que EI[La+]. Para Cm, EI[CmO+] é mais 
elevada do que para os restante actinídeos e próxima de EI[LnO+] aqui determinadas, o que está 
de acordo com o comportamento mais próximo dos lantanídeos apresentado por este actinídeo. 
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Com o valor de EI[CmO+] foi possível determinar D[Cm2+-O] = 342±55 KJ.mol-1 de acordo com a 
equação 3.14 e também ΔHf[CmO2+] = 2068±60 kJ.mol-1 através da equação 3.20.  
 
3.3.4  Estabilidade de AnO2+ e AnOH2+ 
Os resultados obtidos indicam que AnO2+ e AnOH2+ são iões com carga 2+ estáveis. Segundo 
Schröder e Schwarz,8 um ião com carga 2+, AB2+ é termodinamicamente estável se EI[A+] < 
EI[B]. Deste modo, o complexo {A2+-B} não sofre dissociação de Coulomb para formar {A+ + B+} 
mesmo que a energia de ligação de AB2+ seja mínima. Se EI[A+] for ligeiramente maior que EI[B], 
o ião 2+ pode ser termodinamicamente estável desde que D[A2+-B] compense as diferenças nas 
energias de ionização. 
Uma vez que EI[An+] varia entre 11,7-12,4 eV 23 e as energias de ionização EI[O] = 13,6 eV24 e 
EI[OH] = 13,0 eV24 são suficientemente superiores, é de esperar que os iões AnO2+ e AnOH2+ 
sejam estáveis relativamente à dissociação em {An+ + O+} e {An+ + OH+}. No caso de AnOH2+ 
também deve ser considerado o caso da dissociação em {AnO+ + H+}. Não existem valores de 
EI[AnO+] na literatura, mas na Tabela 3.17 encontram-se os valores estimados neste trabalho, 
de acordo com o descrito na secção 3.3.3.2. Os valores de EI[AnO+] são ligeiramente inferiores 
ou muito próximos de EI[H] = 13,6 eV, excepto no caso de Cm, em que EI[CmO+] é claramente 
superior. Sendo AnOH2+ estável relativamente a {AnO+ + H+}, conclui-se que as energias de 
ligação AnO2+ a H+ compensam as elevadas energias de ionização relativamente a EI[H].  
A formação de AnOH2+ implica que D[An2+-OH] seja superior a D[HO-H] = 499 KJ.mol-1,43 o que 
significa que para Pu, Am e provavelmente para Cm este limite inferior é mais elevado que 
D[An2+-O] (ver Tabela 3.9). De acordo com o que foi dito anteriormente, o baixo valor de 
D[An2+-O] sugere que a ligação ao oxigénio tenha carácter de ligação simples sendo mais fraca 
que a ligação ao hidróxido. No caso de Cm, a maior estabilidade de CmOH2+ está de acordo com 
o estado máximo de oxidação ser o estado III.  
 
3.3.5  Energias de ionização de AnO2+ 
Todos os iões AnO22+ - PaO22+, UO22+, NpO22+ e PuO22+ - reagiram por transferência electrónica 
com O2 e N2O, tendo PaO22+ reagido também com CO2 e CO. Uma vez que a energia de ionização 
de N2O é 12,89 eV, conclui-se que EI[AnO2+] ≥ 12,89 eV para UO22+, NpO22+ e PuO22+. Este limite 
inferior é uma estimativa abaixo do mínimo de exotermicidade, devido à natureza da 
transferência electrónica de um neutro para um ião duplamente carregado. Da mesma forma, o 
facto de não se observar transferência electrónica com CO2 para estes actinilos não pode ser 
usado para estabelecer um limite superior de 13,78 eV para EI[AnO2+]. 
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Marcus84 aplicou um ciclo de Born-Harber baseado na energia de rede de fluoreto de uranilo 
sólido para obter {EI[UO2]+EI[UO2+]} = 17,0±0,3 eV. Usando o valor bastante preciso determinado 
por Heaven e seus colaboradores55,56 de EI[UO2] = 6,128±0,003 eV, obtém-se EI[UO2+] = 10,9±0,3 
eV. Este valor contrasta com o limite inferior de 12,8 eV referido anteriormente7 e com o limite 
de 12,9 eV estimado acima. Procedeu-se assim ao estudo mais cuidado das reacções de 
transferência electrónica de AnO22+, de modo a obter valores mais precisos de EI[AnO2+], uma 
vez que estes são de grande importância na caracterização destas espécies. 
Para determinar as energias de ionização de AnO2+ através da observação ou não de 
transferência electrónica com N2O, CO2 e CO utilizou-se a calibração efectuada na secção 
3.3.3.2 destas reacções com metais de carga 2+.  
Na Tabela 3.20 estão as eficiências das reacções para os vários actinilos. Comparando as 
eficiências com as obtidas para os metais 2+, pode concluir-se que a EI[UO2+] é semelhante à de 
Sn+: EI[UO2+] = 14,6±0,4 eV. 
 
Tabela 3.20 Eficiências de reacção de transferência electrónica (k/kCOL) 
de AnO22+ com N2O, CO2 e CO.  
AnO22+ N2O CO2 CO 
 k/kCOL k/kCOL k/kCOL 
Pa 0,53 0,51 0,11 
U 0,02 <0,0005 -- 
Np 0,49 <0,0005 -- 
Pu 0,42 <0,0005 -- 
 
Este valor é consistente com o limite superior de 16,2 eV, com o intervalo 14,6±1,7 eV e o 
intervalo mais estreito de 15,1±1,2 eV onde se assumia que ΔE ≥ 1 eV (ver secção 3.3.5.1). O 
resultado aqui obtido é também concordante com 15,4±2,6 eV que foi publicado anteriormente 
com base em resultados experimentais.7 Nesse mesmo trabalho foram também calculados 
valores teóricos para EI[UO2+] = 14,63 e 15,05 eV.7  
Três determinações teóricas de EI[UO2+] foram publicadas nos últimos anos. Zhou et al.85 
obtiveram 15,31 eV, Gagliardi et al.73 obtiveram dois valores 14,02 e 14,36 eV (e ainda citaram 
valores de trabalhos anteriores 14,41 e 15,25 eV), e Majumdar et al.86 obtiveram 19,4 e 19,71 
eV. À excepção dos últimos dois valores demasiado elevados, que estão acima do limite 
superior termodinâmico estabelecido, os outros valores da teoria estão de acordo com o valor 
experimental aqui encontrado de 14,6±0,4 eV. 
Uma vez que as eficiências de reacção são praticamente iguais, tendo em conta a incerteza de 
20% (todas entre 0,40 e 0,55) para Mn2+, Ge2+, Bi2+, NpO22+ e PuO22+, conclui-se que, o ΔE para a 
transferência electrónica de N2O para estes dois actinilos fica perto do patamar, que ocorre 
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acima de EI[Pb+] = 15,03 eV. Assim, EI[NpO2+] e EI[PuO2+] ≥ 15,0±0,4 eV. Por comparação das 
respectivas eficiências, vê-se que ambas EI[NpO2+] e EI[PuO2+] são significativamente maiores 
que EI[UO2+], Nenhum destes três actinilos reagiu com CO2, indicando que ΔE nos três casos é 
menor que a barreira energética. Com base na calibração, o limite para a transferência 
electrónica com CO2 situa-se entre EI[Sn+] = 14,6 eV (ΔE = 0,9 eV) e EI[Pb+] = 15,0 eV (ΔE = 1,3 
eV). Sabendo que EI[NpO2+] e EI[PuO2+] serão maiores que EI[UO2+] e não deverão exceder o 
valor de EI[Pb+], uma vez que não reagiu com CO2, estima-se que EI[NpO2+] ≈ EI[PuO2+] = 15,1 
±0,4 eV.  
Também para O2 se observou transferência electrónica com UO22+ e NpO22+. Apesar de não ter 
sido efectuada nenhuma calibração com M2+, as eficiências obtidas estão de acordo com 
EI[NpO2+]> EI[UO2+]. 
Ao contrário dos restantes actinilos, PaO22+ abstraiu um electrão de CO2 com uma eficiência de 
0,51. Assim, EI[PaO2+] será significativamente maior que a EI dos restantes actinilos e foi 
necessário usar outro reagente de transferência electrónica com EI maior que CO2 para estimar 
a EI de PaO2+. 
Como foi descrito anteriormente (secção 3.1.5) PaO22+ abstrai um electrão de CO, para além da 
transferência de oxigénio, com uma eficiência relativa de 0,11.  
A eficiência da transferência electrónica para PaO22+, que pode ser ligeiramente maior uma vez 
que compete com a transferência de O, é pelo menos três vezes maior que para Ge2+ (0,027) e 
aproximadamente metade de Bi2+ (0,24) (ver Tabela 3.18). Assim, conclui-se que EI[Ge+] << 
EI[PaO2+] < EI[Bi+] e estima-se EI[PaO2+] = 16,6±0,4 eV. 
Esta estimativa está de acordo com o facto de não se observar transferência electrónica com N2 
(EI[N2] = 15,58 eV42) nem com Ar (EI[Ar] = 15,76 eV42), e com o mínimo de exotermicidade de 1 
eV. Com H2 (EI[H2] = 15,43 eV42), o facto de a abstracção de H para dar PaO2H2+ ser eficiente 
(k/kCOL = 0,14) pode ter dificultado a detecção de transferência electrónica menos eficiente. 
Estudos teóricos complementares a este trabalho chegaram a um valor de EI[PaO2+] = 16,61 eV 
que está claramente de acordo com a estimativa experimental.30 
Comparando as segundas EI dos dióxidos de actinídeos aqui estimadas (Tabela 3.21) com as 
respectivas energias para os monóxidos, conclui-se que EI[AnO2+] > EI[AnO+] como era esperado 
uma vez que o estado de oxidação V é mais estável que o estado VI. Essa diferença é mais 
acentuada no caso de Pa onde o estado V é particularmente estável. 
 
Tabela 3.21 Energias de ionização de AnO2+, EI[AnO2+], em eV 
AnO2+ Pa U Np Pu 
EI[AnO2+] 16,6±0,4 14,6±0,4 15,1±0,4 15,1±0,4 
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No caso das primeiras energias de ionização, a diferença entre EI[AnO2] e EI[AnO] não é tão 
acentuada, chegando mesmo a haver valores iguais como é o caso de Pa, U e Np, indicando 
uma grande estabilidade do estado de oxidação V para estes actinídeos. A menor estabilidade 
deste estado do oxidação para Pu, Am e Th é verificada pelo aumento de EI[AnO2]. Estas 
tendências são facilmente observadas na Figura 3.7. 
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Figura 3.7 Energias de ionização dos vários óxidos de An estudados. Os círculos a branco 
correspondem a valores já existentes na literatura e os triângulos(V) correspondem a limites 
superiores do valor em causa. 
 
 
3.3.5.1 Determinação de ΔHf[AnO22+] 
Os limites para as entalpias de formação de AnO22+ podem ser derivados das reacções 
observadas para AnO2+ e AnO22+. A ocorrência de transferência electrónica de N2O para UO22+, 
NpO22+ e PuO22+ e de CO para PaO22+, estabelecem os limites inferiores pela seguinte relação 
 
3.23 
 
Os valores de ΔHf[UO2+] e ΔHf[PuO2+] de Hildenbrand et al.33 foram obtidos através da 
termoquímica dos neutros de acordo com a seguinte relação 
 
3.24 
 
Os valores revistos de EI[UO2] = 6,128±0,003 eV e EI[PuO2] = 7,03±0,12 eV (ver secção 3.3.2) 
foram usados para ajustar os valores de ΔHf[AnO2+] existentes na literatura.33 Assim obtêm-se 
ΔHf[UO2+] = 115±50 kJ.mol-1   (valor anterior 54±50 kJ.mol-1 33 )  e  
ΔHf[PuO2+] = 270±54 kJ.mol-1 (valor anterior 498±54 kJ.mol-1 33). 
]RO[EI]AnO[H]AnO[H 2f
2
2f +Δ≥Δ ++
]2AnO[EI]AnO[H]AnO[H 2f2f +Δ=Δ +
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Este ajuste está de acordo com o resultado obtido neste trabalho para D[OPu+-O] ≈ 520 kJ.mol-
1, bastante superior ao anterior valor da literatura de 260 kJ.mol-1. 
Para determinar ΔHf[PaO2+] usou-se  
ΔHf[PaO2] = -513±17 kJ.mol-1 de Kleinschmidt e Ward44 e 
EI[PaO2] = 5,9±0,5 eV estimado neste trabalho, 
chegando-se a  
ΔHf[PaO2+] = 56±51 kJ.mol-1  
 
Para ΔHf[NpO2+] não há nenhum valor disponível na literatura. 
Os limites inferiores que resultam destas correcções são então:  
ΔHf[PaO22+] ≥ 1408±65 kJ.mol-1, 
ΔHf[UO22+] ≥ 1359±50 kJ.mol-1 e 
ΔHf[PuO22+] ≥ 1514±54 kJ.mol-1 . 
 
Da oxidação de UO2+e NpO2+ por O2 e de PuO2+ e PaO2+ por N2O podem determinar-se os limites 
superiores de ΔHf[AnO22+] de acordo com  
 
3.25 
 
Usando os valores de ΔHf[AnO2+] determinados na secção 3.3.3.1 (Tabela 3.16), chegam-se aos 
seguintes limites  
ΔHf[PaO22+] ≤ 1848±59 kJ.mol-1 
ΔHf[UO22+] ≤ 1587±78 kJ.mol-1 
ΔHf[NpO22+] ≤ 1669±42 kJ.mol-1 
ΔHf[PuO22+] ≤ 1930±54 kJ mol-1 
 
Assim, obtêm-se os seguintes intervalos para ΔHf[AnO22+] 
ΔHf[PaO22+] = 1625±282 kJ.mol-1  
ΔHf[UO22+] = 1473±192 kJ.mol-1 e  
ΔHf[PuO22+] = 1722±262 kJ.mol-1.  
 
Com estas estimativas e através da equação seguinte, é possível calcular as EI[AnO2+]  
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EI[PaO2+] = 16,3±3,6eV  
EI[UO2+] = 14,1±2,1 eV e  
EI[PuO2+] = 15,0±2,8 eV. 
 
Os intervalos obtidos são coincidentes com as estimativas obtidas nas experiências de 
“bracketing” na secção 3.3.5. 
Usando os valores de EI[AnO2] e EI[AnO2+] determinados neste trabalho e de acordo com a 
equação 3.27, foi possível determinar valores de ΔHf[AnO22+(g)] que se encontram dentro dos 
intervalos determinados anteriormente, mas com uma menor incerteza. 
 
3.27 
 
Tabela 3.22 Entalpias de formação de AnO22+, ΔHf[AnO22+(g)], determinadas 
neste trabalho.  
 Pa U Pu 
ΔHf[AnO2] (KJ.mol-1) -513±1744  -46723 -42223  
EI[AnO2] (eV) 5,9±0,5  6,1355,56  7,02±0,12 
EI[AnO2+] (eV) 16,6±0,4  14,6±0,4  15,1±0,4  
ΔHf[AnO22+(g)] (KJ.mol-1) 1658±64  1533±39 1713±40  
* Os valores de ΔHf[AnO2], EI[AnO2] e EI[AnO2+] utilizados no cálculo de ΔHf[AnO22+(g)] 
são também apresentados. 
 
Cálculos teóricos recentes efectuados por Moskaleva et al. resultaram em dois valores de 
entalpia de formação para UO22+ por métodos diferentes, ΔHf[UO22+] = 1527±42 kJ.mol-1 ou 
1548±50 kJ.mol-1, e também em ΔHf[PuO22+] = 1749±62 kJ.mol-1.87,88 Estes valores são 
concordantes com os valores determinados neste trabalho. 
 
3.4  Relação entre actinilos em fase gasosa e em fase aquosa 
As espécies AnO22+ em meio aquoso para An = U, Np, Pu e Am são bem conhecidas, estáveis e 
termodinamicamente caracterizadas, ao contrário de PaO22+ que nunca foi observado na fase 
condensada.23 As entalpias relativas da reacção descrita pela equação 3.28 relacionam-se com a 
estabilidade das espécies AnO22+(aq). 
 
3.28 
 
)g(O)g(An)aq(AnO 2
22
2 +→ ++
]EI[AnO ]EI[AnO  (g)][AnOH (g)][AnOH 222f
2
2f
++ ++Δ=Δ
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A equação 3.28 corresponde a remover AnO22+(aq) hidratado da solução para a fase gasosa, 
seguido da dissociação de AnO22+(g) em An2+(g) + O2(g). Sendo a entalpia de hidratação 
comparável para todos os AnO22+, pode determinar-se a energias de ligação para os actinilos 
livres. A hidratação de UO22+ e PuO22+ é semelhante, ambos se coordenam a cinco moléculas de 
água, com estimativas de energias de hidratação idênticas.89 Hay et al. compilaram resultados 
teóricos e experimentais que indicam que [AnO2(H2O)5]2+ tem propriedades de hidratação 
comparáveis para An = U, Np e Pu.90 Markus e Loewenschuss defenderam que as entalpias de 
hidratação dos actinilos são dominadas por interacções dipolo-carga, determinadas pela carga 
efectiva +2 dos actinídeos e que deverão ser iguais para todos os iões dipositivos.91 As entalpias 
de hidratação para An2+ variam cerca de 60 kJ.mol-1 entre U2+ e Am2+, decrescendo 20 kJ.mol-1 
entre actinídeos adjacentes.92 Apesar de se poder aplicar uma pequena correcção de modo a 
aumentar as energias de hidratação com o aumento do número atómico, numa primeira 
aproximação pode ser assumido que o valor da entalpia de hidratação para os quatros actinilos 
é essencialmente o mesmo. Deste modo, as entalpias relativas à equação 3.28 podem ser 
usadas como uma indicação da energia de ligação metal–oxigénio nos actinilos livres. 
Usando ΔHf[AnO22+(aq)] de Morss23 e ΔHf[An2+(g)] de Hildenbrand et al.,33 chega-se aos seguintes 
valores de entalpia para a reacção 3.28: 
 
Tabela 3.23 Entalpias da reacção 3.28 e valores de ΔHf[An2+] e 
ΔHf[AnO22+(aq)] utilizados no cálculo; todos os valores estão em 
kJ.mol-1. 
AnO22+ U Np Pu Am 
ΔHf[An2+]33 2275±50 2197±29 2057±21 2018±21 
ΔHf[AnO22+(aq)]23 1019±3 961±5 822±7 652±2 
ΔHr 3296±50 3060±29 2881±22 2672±21 
 
A incerteza para U é maior uma vez que o valor de EI[U+] também tem uma incerteza elevada 
(0,5 eV). Com base nestes valores foi possível estimar as diferenças entre as entalpias para a 
reacção 3.29 para os quatro actinilos. 
 
 
)g(O2)g(An)g(AnO 222 +→ ++ 3.29 
 
Para U e Np os valores para a reacção 3.28 sugerem que 
 
ΔH(3.29/U) - ΔH(3.29/Np)= ΔH(3.28/U) - ΔH(3.28/Np) = 236±58 kJ.mol-1. 
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Usando as estimativas deste trabalho para D[An2+-O] (Tabela 3.9) e D[OAn2+-O] (Tabela 3.10) 
para An = U e Np, de acordo com a equação 3.30 
 
3.30 
 
Chega-se a  
ΔH(3.29/U) ≈ {690+560} = 1250 kJ.mol-1 
ΔH(3.29/Np) ≈ {530+520} = 1050 kJ.mol-1  
e  
ΔH(3.29/U) - ΔH(3.29/Np) ≈ 200 kJ.mol-1. 
 
Este valor está de acordo com o obtido a partir da reacção 3.28. Tupitsyn93 sugeriu um valor de 
EI[U+] inferior ao dado por Hildenbrand et al.,33 o que iria reduzir ΔH(3.28)/U) e assim aumentar a 
concordância entre os valores obtidos. Os resultados satisfatórios obtidos suportam o uso de 
valores termoquímicos da fase aquosa (exemplo eq 3.28) para comparar as ligações nos iões 
dipositivos de actinilos livres (exemplo eq 3.29). O valor obtido para ΔH(3.29/U) ≈ 1250 kJ.mol-1 
está de acordo com o valor teórico de 1230 kJ.mol-1 publicado recentemente por Majumadar et 
al..86  
Combinando os valores  
 
ΔH(3.28/Np)- ΔH(3.28/Pu) ≈ 179± 37 kJ.mol-1 e 
ΔH(3.28/Pu)- ΔH(3.28/Am).≈ 209± 30 kJ.mol-1 
com 
ΔH(3.29/Np).≈ 1050 kJ.mol-1  
obtém-se 
 
ΔH(3.29/Pu) ≈870 kJ.mol-1  
e  
ΔH(3.29/Am) ≈ 660 kJ.mol-1. 
 
Finalmente, usando as estimativas deste trabalho para D[Pu2+-O] ≈ 460±50 kJ.mol-1 e D[Am2+-O] 
≈ 400±50 kJ.mol-1 (Tabela 3.9), chega-se a: 
 
D[OPu2+-O] ≈ 410±100 kJ.mol-1 
D[OAm2+-O] ≈ 260±100 kJ.mol-1 
O]D[OAnO]D[An[O]HΔ2][AnOΔH][AnΔHΔH 22f
2
2f
2
f3.29 −+−=+−= ++++
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Tabela 3.24 Energias de dissociação de ligação de AnO22+, D[OAn2+-O]. 
estimadas neste trabalho ; todos os valores estão em KJ.mol-1. 
AnO22+ Pa U Np Pu Am 
D[OAn2+-O] ≥167 560±30 520±20 410±100 260±100 
 
Estes valores indicam uma diminuição da estabilidade dos iões actinilo quando se vai de U para 
Am. O valor obtido para Pu está de acordo com a observação da reacção de oxidação de PuO2+ 
por N2O e não oxidação com O2. No caso de Am os resultados sugerem que na reacção de N2O se 
deveria formar AmO22+ caso não existissem limitações cinéticas, no entanto não foi possível 
estudar esta reacção. 
 
3.4.1  Entalpias de hidratação de AnO22+ 
Sabendo ΔHf[AnO22+(g)] e ΔHf[AnO22+(aq)]23 é possível calcular as entalpias de hidratação 
ΔHhyd[AnO22+] pelo procedimento padrão aplicado anteriormente para os iões metálicos de An e 
também para UO22+.92 Esta relação tem a seguinte forma: 92 
 
 
)]}aq(H[H)]g(H[H{z)]g(M[H)]aq(M[H]M[H ohyd
o
f
z
f
z
f
zo
hyd
+++++ Δ+Δ+Δ−Δ=Δ 3.31 
 
onde 
ΔHºf[H+(g)] = 1530 kJ.mol-1 24 
e 
ΔHºhyd[H+(aq)] =-1091±10 kJmol-1 de Halliwell e Nyburg.94  
Um valor alternativo de -1150±1 kJ.mol-1 foi recentemente publicado por Tissandier et al..95 
Usou-se o valor de Halliwell e Nyburg94 para poder comparar com resultados anteriores 
baseados neste valor.92 Se ΔHºhyd[H+(aq)] =-1150±1 kJ.mol-1 se confirmar como um valor preciso, 
as entalpias de hidratação determinadas neste trabalho e noutros deverão ser ajustadas de -118 
kJ.mol-1 para iões dicarregados (z = 2) e de -59 kJ.mol-1 para iões só com uma carga (z = 1). 
Usando  
 
ΔHf[UO22+(g)] = 1533±39 kJ.mol-1 (Tabela 3.22) 
ΔHf[UO22+(aq)] = -1019±3 kJ.mol-1 23 
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obtém-se ΔHhyd[UO22+] = -1675±40 kJ mol-1. Este valor é bastante mais exotérmico que -1345 
kJ mol-1 descrito por Marcus e Loewenshuss91 e por Rizkalla e Chopin92, os quais usaram na sua 
determinação ΔHf[UO22+(g)] = 1210 kJ mol-1 de Marcus84. 
O valor de ΔHhyd[UO22+] aqui obtido é cerca de 250 kJ mol-1 mais exotérmico que ΔHºhyd[U2+] 
enquanto que o valor anterior era menos exotérmico cerca de 70 kJ mol-1.92 Rösch e 
colaboradores96 fizeram um estudo teórico das propriedades de hidratação de UO22+. A relação 
seguinte permite comparar directamente a ΔEhyd[UO22+] = -1766 kJ mol-1 calculada por Rösch e 
colaboradores 96 com o presente resultado experimental: 
 
3.32 
 
]UO[ST]UO[*]UO[E]UO[H 22hyd
2
2
2
2hyd
2
2hyd
++++ Δ+Δ+Δ=Δ
onde 
Δ*[UO22+] ≈ 209 kJ mol-1 é a diferença estimada entre a energia de hidratação calculada e a 
energia livre de hidratação a 298 K.96 
Usando ΔShyd[UO22+] = 400 kJ mol-1 92 e T = 298 K, o valor calculado de ΔHhyd[UO22+] é -1676 kJ 
mol-1. 96 Este valor é bastante próximo do valor experimental -1675±40 kJ mol-1.  
 
Para PuO22+ usando 
ΔHf[PuO22+(g)] = 1713±40 kJ.mol-1 (Tabela 3.22) e 
ΔHf[PuO22+(aq)]= -822±7 kJ.mol-1,23 
 
obtém-se ΔHhyd[PuO22+] = -1657±42 kJ.mol-1. Este valor é praticamente o mesmo que o obtido 
para o urânio.  
Comparando os valores de ΔHhyd[AnO22+] ≈ -1670 kJ.mol-1 com: 
ΔHhyd[U2+] = -1413 kJ.mol-1,92 
ΔHhyd[Pu2+] = -1452 kJ.mol-1,92 
ΔHhyd[U3+] = -3371 kJ.mol-1 92 e 
ΔHhyd[Pu3+] = -3447 kJ.mol-1,92 
 
vê-se que os valores de entalpia de hidratação para os AnO22+ são bastante próximos dos valores 
dos iões An2+, tal como previsto por Marcus e Loewenschuss.91 O facto de ΔHhyd[AnO22+] ser cerca 
de 250 kJ.mol-1 mais favorável pode estar relacionado com a carga do centro metálico nos 
actinilos ser maior que +2. 92 
Assumindo que ΔHhyd[NpO22+] ≈ ΔHhyd[AmO22+] ≈ -1670 kJ.mol-1 e usando 
ΔHf[NpO22+(aq)] = -861 ± 5 kJ.mol-1 e 
ΔHf[AmO22+(aq)] = -652±2 kJ.mol-1, ambos de Morss,23 
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obtém-se  
ΔHf[NpO22+(g)] ≈ 1687 kJ.mol-1  
ΔHf[AmO22+(g)] ≈ 1896 kJ.mol-1. 
O facto de se conseguir produzir AmO22+(aq) mas não PaO22+(aq), e a instabilidade das espécies 
Pa(VI) em geral reflecte a estabilidade das espécies de Pa(V), especificamente 
PaO(OH)2+(aq).23,29 A termodinâmica da reacção de hidrólise descrita pela equação 3.33 
demonstra a instabilidade de PaO22+ em solução aquosa. 
 
3.33 
 
)g(O)aq(HPaO4)l(OH2)aq(PaO4 2
2
22
2
2 +→+ ++
Como foi verificado em cima, as entalpias de hidratação dos actinilos UO22+, NpO22+ e PuO22+ têm 
valores muito próximos. Assumindo que ΔHhyd[PaO22+] ≈ ΔHhyd[UO22+] ≈ -1675 kJ.mol-1, pode 
deduzir-se ΔHf[PaO22+(aq)] ≈ -885 kJ.mol-1 a partir de ΔHf[PaO22+(g)] ≈ 1658 kJ.mol-1 tal como foi 
efectuado para os restantes actinilos. Usando 
ΔHf[PaO2H2+(aq)] = -1113 kJ.mol-1 ,23 
ΔHf[H2O(l)] = -286 kJmol-1 43 e 
ΔHf[O2(g)] = 0 ,  
a entalpia da reacção 3.33 é então -340 kJ.mol-1. 
A variação de entropia para a equação 3.33 pode ser estimada como 373 J.K-1.mol-1 usando  
Sº[PaO2H2+(aq)] ≈ -21 J.K-1.mol-1 ,23 
Sº[H2O(l)] = 70 J.K-1mol-1,43 
Sº[O2(g)] = 205 J.K-1mol-1 43 e  
Sº[PaO22+(aq)] ≈ Sº[UO22+(aq)] = -98 J.K-1mol-1. 23 
À temperatura ambiente, a energia livre associada à equação 3.33 é 
ΔG= ΔH(3.33) - (298 K)ΔS(3.33) ≈ -451 kJ.mol-1. 
A hidrólise de PaO22+ é assim exotérmica em -340 kJ.mol-1 e é exergónica em -415 kJ.mol-1, daí 
não se observar o ião PaO22+ na fase aquosa. 
 
3.4.2  Entalpias de hidratação de AnO2+ 
As entalpias de hidratação também podem ser determinadas para os iões AnO2+ encontrados em 
solução15,23 através da equação 3.31. Usando: 
os valores revistos (secção 3.3.5.1) de ΔHf[UO2+(g)] e ΔHf[PuO2+(g)], 
ΔHºf[H+(g)] e ΔHºhyd[H+(aq)] utilizados na secção anterior juntamente com  
ΔHf[UO2+(aq)] = -1033±6 kJ.mol-1 23 e  
ΔHf[PuO2+(aq)] = - 915±6 kJ.mol-1,23 
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chega-se a  
ΔHhyd[UO2+] = -709±51 kJ.mol-1 
ΔHhyd[PuO2+] = -746±55 kJ.mol-1 
 
ΔHhyd[AnO2+] para An = Np e Am podem ser determinadas usando a mesma equação, no entanto 
é necessário calcular primeiro as entalpias de formação das especies AnO2+ para os referidos 
actinídeos, uma vez que estas não são conhecidas. De acordo com a relação  
 
]OOAn[D]O[H]AnO[H]AnO[H ff2f −−Δ+Δ=Δ +++ 3.34 
 
e usando as energias de ligação D[OAn+-O] estimadas anteriormente (Tabela 3.8), ΔHf[AnO+] da 
Tabela 3.14 e ΔHf[O] = 249 kJ.mol-1,24 vem  
 
ΔHf[NpO2+(g)] = 215±82 kJ.mol-1 
ΔHf[AmO2+(g)] = 410±50 kJ.mol-1. 
 
Substituindo estes valores na equação 3.31 juntamente com  
ΔHf[NpO2+(aq)] = -978±5 kJ. mol-1 23 
ΔHf[AmO2+(aq)] = -805±5 kJ.mol-1 23  
 
chega-se finalmente às entalpias de hidratação  
 
ΔHhyd[NpO2+] = -754±83 kJ.mol-1 
ΔHhyd[AmO2+] = -776±51 kJ.mol-1. 
 
Os valores de ΔHhyd[AnO2+] para os quatro An são concordantes se se tiver em conta as 
incertezas associadas, notando-se uma tendência geral de hidratações mais exotérmicas à 
medida que vamos de UO2+ para AmO2+. Os valores de ΔHhyd[AnO22+] são duas vezes mais 
negativos que os de ΔHhyd[AnO2+], no entanto o diminuição da entalpia de hidratação entre os 
dióxidos +1 e os correspondentes dióxidos de carga +2 é menor do que o decréscimo associado 
aos iões metálicos com carga +1 e +2.97 O facto de ΔHhyd[AnO2+] ser significativamente mais 
negativo do que o previsto por analogia com os iões metálicos pode dever-se à atracção de 
electrões por parte dos ligandos oxo, o que aumenta a carga efectiva do centro metálico. O 
efeito dos ligandos oxo parece ser menor para os catiões dióxido de carga +2, uma vez que os 
valores de ΔHhyd[AnO2+] são mais próximos dos valores típicos para iões metálicos com carga 2+. 
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Combinando o valor estimado para ΔHf[NpO2+(g)] = 215±82 kJ.mol-1 com EI[NpO2+] = 15,1±0,4 eV 
chega-se a ΔHf[NpO22+(g)] = 1671±91 kJ.mol-1. 
Este valor está de acordo com o estimado anteriormente, ΔHf[NpO22+(g)] ≈ 1687 kJ.mol-1 
assumindo que ΔHhyd[NpO22+] ≈ -1670 kJ.mol-1, o que confirma o valor da entalpia de hidratação 
estimado para o neptunilo. 
 
3.4.3  Estabilidade intrínseca de AnO22+ 
A estabilidade intrínseca dos iões actinilos relativamente às forças de Coulomb, definidas de 
acordo as equações 3.35 e 3.36, pode ser determinada com base nos valores determinados até 
agora. 
 
3.35 
 
3.36 
 
Para o processo da equação 3.35 ser endotérmico e o processo de dissociação em {An+ + O2+} 
termodinamicamente desfavorável, é necessário que  
 
3.37 
 
ou 
 
3.38 
 
Usando  
EI[O2] = 12,07 eV,43 
os limites inferiores de D[OAn+-O] determinados acima, 
D[An+-O] ≥ 752 kJ.mol-1 para An = Pa, U e Np, 
D[Pu+-O] ≥ 632 kJ.mol-1 
e os valores deste trabalho para EI[AnO2+], 
conclui-se que PaO22+, UO22+, NpO22+ e PuO22+ são estáveis relativamente a {An+ + O2+} em 5,9 eV, 
6,6 eV, 4,8 eV e 3,5 eV, respectivamente. 
 
Para a equação 3.36 ser endotérmica e a dissociação em {AnO+ + O+} desfavorável é necessário 
que  
 
3.39 
+++ +→ 222 OAnAnO
]O[H]An[H]AnO[H 2ff
2
2f
+++ Δ+Δ≤Δ
]}
+++ +→ OAnOAnO22
0]AnO[EI]OO[D]O[EI]OAn[D]OOAn[D 22 >−−−+−+− +++
O[H]AnO[H{]AnO[H ff
2
2f
+++ Δ+Δ≤Δ
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3.40 
 
Usando 
EI[O] = 13,618 eV,43 
o limite inferior de D[OU+-O] ≥ 632 kJ.mol-1  
e o valor estimado neste trabalho EI[UO2+] = 14,6 eV, 
conclui-se que UO22+ é estável relativamente a {UO++O+} em pelo menos 5,6 eV.  
Da mesma forma, no caso de Pa, usando 
D[OPa+-O] ≥ 751 kJ.mol-1   
e EI[PaO2+] ≈ 16,6 eV, 
e para Np e Pu  
D[OAn+-O] ≥ 498 kJ.mol-1 
e EI[AnO2+] ≈ 15,1 eV 
conclui-se que estes actinilos são estáveis relativamente a {AnO++O+} por 4,8 eV e 3,7 eV, 
respectivamente.  
 
UO22+ é o mais estável dos actinilos, seguido de PaO22+. De um modo geral, a dissociação de 
AnO22+ em {AnO+ + O+} é mais favorável energeticamente do que a dissociação em {An+ + O2+}, 
uma vez que a ligação An2+-O é mais forte que a ligação ao segundo oxigénio. 
A explosão de Coulomb é um processo para o qual o papel não definido da entropia na química 
de iões em fase gasosa a baixas pressões pode ser importante.98,99 Se as entropias de AnO22+, 
AnO+ e An+ forem comparáveis, então as variações de entropia associadas à dissociação de 
Coulomb vão ser dominadas pela formação do ião de oxigénio atómico, -T.S[O+] = -46 kJ.mol-1 (-
0,48 eV) a 298 K100 ou do ião molecular –T.S[O2+] = -61 kJ.mol-1 (-0,64 eV) a 298 K100.95 Mesmo 
que se incluam as possíveis desestabilizações entrópicas, de 0,5 ou 0,6 eV, os actinilos 
continuam a ser termodinamicamente estáveis à temperatura ambiente.  
Para estimar a EI[AmO2+] e a estabilidade do ião AmO22+ pode usar-se a termoquímica da fase 
aquosa. A ionização de AnO2+ hidratado é descrita pela equação 
 
3.41 
 
A entalpia da reacção acima, definida por  
 
3.42 
 
é para cada um dos actinídeos estudados 
0]AnO[EI]O[EI]OOAn[D 2 >−+− ++
−++ +→ e)aq(AnO)aq(AnO 222
)]aq(AnO[H)]aq(AnO[HH 2f
2
2fr
++ Δ−Δ=Δ
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ΔHr[UO2+] = 0,15±0,07 eV23 
ΔHr[NpO2+] = 1,21±0,07 eV23 
ΔHr[PuO2+] = 0,96±0,09 eV23 
ΔHr[AmO2+] = 1,59±0,05 eV23 
 
Se se considerar que a variação de entalpia de hidratação, ΔHhyd[AnO22+] - ΔHhyd[AnO2+], é 
praticamente constante para todos os actinilos, então EI[UO2+] será ~1,06±0,10 eV menor que 
EI[NpO2+] e ~0,81±0,11 eV menor que EI[PuO2+]. Dos resultados da transferência electrónica na 
fase gasosa concluiu-se que a diferença de EI[UO2+] é 0,5±0,6 eV para ambos EI[NpO2+] e 
EI[PuO2+] (secção 3.3.5.). Assim, os resultados na fase aquosa estão de acordo com a tendência 
dos valores obtidos na fase gasosa, EI[UO2+] < EI[NpO2+] ≈ EI[PuO2+]. Seguindo o mesmo 
raciocínio, EI[AmO2+] será 0,6 eV maior que EI[PuO2+], estimando-se EI[AmO2+] = 15,7±0,9 eV, 
onde a elevada incerteza reflecte eventuais variações na entalpia de hidratação. Desta 
estimativa de EI[AmO2+] e da estimativa acima para ΔHf[AmO2+(g)] = 410±50 kJ.mol-1, conclui-se 
que ΔHf[AmO22+(g)] = 1924±100 kJ.mol-1. Este valor está de acordo com o obtido 
(ΔHf[AmO22+(g)] ≈ 1896 kJ.mol-1), assumindo que ΔHhyd[AmO22+ ] ≈ -1670 kJ.mol-1. A concordância 
dos dois valores reforça a conclusão que ΔHhyd[AnO22+] ≈ 1670 kJ.mol-1 para An = U, Np, Pu e 
Am. 
 
Usando EI[AmO2+] = 15,7 eV  
D[OAm+-O] ≥ 354 kJ.mol-1 e 
D[Am+-O] ≥ 532 kJ.mol-1 
 
prevê-se que AmO22+ seja estável em relação a {Am+ + O2+} em 0,4 eV (de acordo com a equação 
3.38) e a {AmO+ + O+} em pelo menos 1,6 eV (equação 3.40). Usandos as estimativas de D[OAm+-
O] = 390 kJ.mol-1 e D[Am+-O] = 560 kJ.mol-1 em vez dos limites inferiores, vem então que 
AmO22+ será estável em 2 eV em relação a {AmO+ + O+} e em 1 eV em relação a {Am+ +O2+}. 
Considerando a incerteza de 0,9 eV no valor de EI[AmO2+] e a possibilidade de desestabilização 
entrópica até 0,6 eV, AmO22+ continua a ser estável relativamente à dissociação em AmO+ + O+ 
mas a estabilidade relativamente a Am+ + O2+ continua incerta. 
 
3.5 Conclusões 
Os estudos descritos neste capítulo permitiram obter diversos dados termoquímicos que 
contribuem para o melhor conhecimento dos iões de óxidos de actinídeos. Observaram-se pela 
primeira vez na fase gasosa NpO22+, PuO22+ e também PaO22+ que não é conhecido na fase 
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condensada. PaO22+ e CmO2+, ambos em estados de oxidação pouco comuns, catalisaram a 
oxidação de CO por N2O. Determinaram-se vários valores de energias de dissociação ao oxigénio 
e verificaram-se alguns valores já existentes na literatura. De um modo geral, a força das 
ligações ao oxigénio diminui ao longo da série de actinídeos, de acordo com a acessibilidade a 
configurações electrónicas com dois electrões não f desemparelhados. Foram também 
estimadas as energias de ionização para os diversos óxidos de actinídeos estudados, que 
permitiram corrigir ou aconselhar alguns valores da literatura. As energias de ionização 
mostram uma tendência de aumento ao longo da série de acordo com a diminuição da 
estabilidade de estados de oxidação elevados. Estes dados mostraram ser úteis para estudos da 
fase aquosa pois permitiram determinar experimentalmente as entalpias de hidratação dos 
vários AnO2+ e AnO22+. 
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4 Caracterização de vidros contendo actinídeos –a 
importância da força das ligações metal-oxigénio  
Neste trabalho amostras de vários vidros comuns e vidros simulando os usados em vitrificação 
de resíduos radioactivos, foram analisadas por FTICR com ionização/dessorção por laser. O 
objectivo era em primeiro lugar estudar os óxidos metálicos presentes no vidro, tentando 
correlacionar os resultados dos espectros de massa com as energias de ligação metal-oxigénio, 
bem como verificar se os resultados obtidos na fase gasosa poderiam fornecer alguma 
informação em relação à estrutura dos vidros. Pretendia-se também avaliar a aplicabilidade da 
técnica na análise quantitativa de alguns elementos constituintes do vidro. Pretendia-se assim 
contribuir para o estudo da questão do armazenamento de resíduos radioactivos por vitrificação 
 
Inicialmente foram analisadas amostras com composições características de vidro de silicato de 
sódio (B), vidro de chumbo (C) e silicato de potássio (D), Tabela 4.1, e também duas amostras 
comerciais, um vidro de borossilicato (E) e outro de urânio (F). Seguiu-se a análise de vários 
vidros (G) simulando vidros usados em 
vitrificação, sintetizados no laboratório, com a 
seguinte composição  
 
4.1 
 
MO é um óxido de metal simulando um actinídeo 
ou um produto de fissão – CeO2, Tb7O12, Ho2O3, 
Eu2O3, Tm2O3, ThO2 e U3O8. 
Para comparação, estudaram-se também as 
misturas de óxidos usadas na síntese de cada 
vidro antes de serem fundidas e amostras de 
óxidos dos metais.  
Foram traçados espectros de iões negativos e de 
iões positivos para todas as amostras. 
 
 
4.1  Espectros de massa de iões negativos 
De um modo geral, para todos os vidros analisados os espectros de massa de iões negativos 
apresentam iões formadores do vidro e também “clusters” iónicos característicos desses 
mesmos elementos.  
⎩⎨
⎧+++
MO %6
MO %2
CaO %10ONa %16SiO %74 22
Tabela 4.1 Composição dos vidros padrão 
B, C e D* 
Óxidos Vidro B Vidro C Vidro D 
Na2O 17,00 1,07 1,20 
CaO 8,56 5,07 14,8 
K2O 1,00 2,84 11,3 
MgO 1,03 2,76 3,94 
Al2O3 4,36 0,87 5,30 
TiO2 0,089 0,79 0,38 
CuO 2,66 1,13 0,38 
PbO 0,61 36,7 0,48 
BaO 0,12 11,4 0,51 
P2O5 0,82 0,14 3,93 
B2O3 0,020 0,200 0,100 
*Todos os valores estão em %. Estão apenas 
indicadas as composições dos óxidos 
maioritários e de alguns óxidos em menor 
quantidade. 
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O espectro de iões negativos da amostra B está representado na Figura 4.1. Os óxidos 
formadores do vidro estão representados pelos iões de óxido de silício, fósforo e de silício e 
alumínio. Foi possível observar uma série do tipo AlO(SiO2)xO-, representada por SiO2-, SiAlO4- e 
Si2AlO6-, e apenas SiO3- da série (SiO2)nO-. 
 
 
Figura 4.1 Espectro de massa de iões negativos da amostra B obtido por LDI/FTICR-
MS. 
 
A presença de unidades AlO(SiO2)xO- no espectro do vidro B, está de acordo com um estudo 
realizado por Dirken et al..1 Estes autores usaram RMN de ângulo dinâmico de 17O para obter 
informação sobre a estrutura a curto e médio alcance de um vidro de aluminosilicato. A 
experiência de RMN mostrou que apenas as ligações Al-O-Si são detectadas e que ligações do 
tipo Al-O-Al e Si-O-Si só estão presentes em pequenas concentrações. Este resultado obtido por 
Dirken et al. é apoiado por cálculos teóricos que sugerem que, uma vez que a energia de 
ligação Al-O-Al é muito semelhante a Al-O-Si, é então possível estas duas espécies existirem a 
altas temperaturas e estarem presentes em vidro fundido.  
No vidro D, com uma concentração elevada de P2O5, foram identificadas as espécies PO2- e PO3-. 
O espectro do vidro E, de borossilicato exibia claramente BO2-, de acordo com um estudo feito 
por Struyf et al.2 em que foram analisados por FTICR-MS carbossilicatos revestidos com B4C e se 
identificaram diferentes espécies contendo boro, nomeadamente NaBO2.Na+, CaBO2+, CaBO+ e 
NaBO2.K+, e BO- e BO2-.  
Na Figura 4.2 estão representados dois espectros de vidro do tipo G. Nestes espectros foi 
possível identificar várias sequências de “clusters” com o mesmo espaçamento de 60 unidades 
de massa para cada sequência, o que corresponde à adição de moléculas de SiO2 como (SiO2)n-, 
(SiO2)nO-, (SiO2)nNaO-, (SiO2)nOH. 
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Figura 4.2 Espectros de massa de iões negativos de: (I) amostra G com 6% de Ho, (II) amostra G com 
2% de U. Espectros obtidos por LDI/FTICR-MS. 
 
Lafargue et al.,3 num estudo de vidros de sílica por ablação laser acoplada a FTICR, também 
observaram “clusters” das seguintes três famílias: SinO2n -,SinO2n+1- e SinO2n+1H-. De acordo com 
Affatigato et al.4 estas observações indicam que a estrutura destes vidros é feita de unidades 
básicas, o que não impede a existência de unidades maiores. No entanto, estas unidades 
maiores não são mais estáveis que a soma de várias unidades básicas. As espécies (SiO2)nNaO- 
indicam que o sódio se junta a alguns grupos básicos de silício e não forma estruturas 
moleculares mais complexas. De notar que, à medida que a massa do “cluster” aumenta, a 
intensidade do pico vai diminuindo, o que pode ser devido a uma diminuição da estabilidade, 
também de acordo com resultados obtidos por Affatigato et al..4  
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4.2 Espectros de massa de iões positivos  
Ao contrário do que acontece com os iões negativos, os espectros de iões positivos não 
apresentam “clusters”, mas sim iões atómicos, na sua maioria relativos aos óxidos utilizados na 
síntese do vidro (sódio, cálcio e silício), bem como iões dos metais a vitrificar e respectivos 
óxidos. Contudo, no espectro de iões positivos do vidro B, apesar da pequena percentagem de 
boro e elevado teor em sódio, observaram-se picos correspondentes a iões Na2BO2+ e Na2BO3+ 
que já tinham sido observados por Struyf et al..2 
O espectro da amostra C (Figura 4.3) é  um espectro de típico de uma amostra de vidro onde os 
elementos não formadores do vidro, K, Ca, Ba e Pb, são facilmente observados. O elevado teor 
de Pb e Ba é também notório pelos picos de maior intensidade.  
 
 
Figura 4.3 Espectro de massa de iões positivos da amostra C obtido por LDI/FTICR-MS. 
 
Apesar da maior concentração de Pb relativamente a Ba, PbO/BaO = 3,2, os picos têm 
intensidades comparáveis. Considerando que Pb+ e Ba+ estão nos interstícios da rede de silicato, 
na forma de metais ligados aos átomos de oxigénio, pode dizer-se, de uma forma simplificada, 
que a energia necessária para obter iões destes elementos pode ser calculada somando a 
energia de dissociação metal–oxigénio com a primeira energia de ionização do metal. Obtêm-se 
então os valores de 1056 kJ.mol-1 para Ba e 1097 kJ.mol-1 para o Pb.5 Uma vez que as energias 
calculadas são tão próximas, pode concluir-se que a ionização de bário por ablação Laser é 
cerca de três vezes mais eficiente que a ionização de chumbo. 
Na Tabela 4.2 encontra-se a razão das intensidades dos picos de Na+ e K+ nos espectros de 
massa das amostras B, C e D. Fazendo o mesmo raciocínio utilizado para Ba e Pb, a energia 
necessária para ionizar Na, 769 kJ.mol-1, é praticamente a mesma que para ionizar K, 696 
kJ.mol-1. 5 Enquanto na amostra D, onde K era mais abundante, a ionização de Na foi mais 
eficiente, nas amostras B e C verificou-se o contrário, ou seja, a ionização de K foi mais 
eficiente, sendo a diferença mais gritante na amostra B onde a concentração de Na é muito 
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maior. Os resultados não são muito claros uma vez que a relação entre os picos não é sempre 
concordante; provavelmente, outros factores devem ser considerados tais como a escala 
dinâmica da técnica e a composição da amostra.  
 
Tabela 4.2 Razão Na+/K+ nas amostras e nos espectros de massa 
 Na
+/K+  no espectro 
de massa 
Na2O/K2O 
na amostra 
B 0,16 17 
C 0,06 0,38 
D 0,24 0,11 
 
Foi também determinada a razão entre os picos de Na+ e Ca+ para todas as amostras dos vidros 
G e também neste caso os resultados não foram conclusivos. Neste caso, Na deveria ser 
ionizado mais eficientemente de acordo com 6 
 
D[CaO] = 389,37 ± 20 kJ.mol-1  D[NaO] =  266 ± 4 kJ.mol-1 
EI[Ca]= 589,8 kJ.mol-1    EI[Na] = 495,84 kJ.mol-1 
Total = 979 kJ.mol-1   Total = 747 kJ.mol-1 
 
Todas as amostras têm uma razão Na2O/CaO de 1,6 e, no entanto 
os vários espectros obtidos têm relações de abundância bastante 
variáveis. Porém, para a maior parte das amostras, Na, sendo o 
mais abundante e mais facilmente oxidável, foi também aquele 
para o qual se observaram picos de maior intensidade. 
No espectro do vidro de urânio observou-se não só o pico do 
metal mas também picos relativos a UO+ e UO2+. Também nos 
vidros G se observaram os óxidos de U, como mostra o espectro 
da Figura 4.4, e dos restantes metais exceptuando os casos de 
Eu, Tm e Ho 2%. Num estudo de vários óxidos metálicos por 
espectrometria de massa com ionização por laser, realizado por 
Michiels e Gijbels7 foi encontrada uma correlação entre a razão 
das intensidades MO+/M+ e a energia de dissociação de ligação de MO+. Esta razão MO+/M+ era 
pequena para Cu, Fe, Pb, Cr, e Si e elevada para Ti, U e Ce. No caso dos vidros, como o 
oxigénio está ligado a vários elementos presentes em alguma quantidade, Si, Al, Na, K e Ca, é 
preciso ter em conta as energias de ligação e de ionização relativas, uma vez que há uma certa 
competição. 
Tabela 4.3 Razão de 
intensidade Na+/Ca+ para 
os vidros G  
Vidros Na+/Ca+ 
Eu 2% 1,58 
6% 0,59 
Tm2% 1,04 
6% 1,48 
Ho 2% 0,91 
6% 1,51 
Tb 2% 2,46 
6% 1,22 
Ce 2% 0,67 
6% 1,06 
U 2% 0,88 
6% 0,96 
Th2% 2,55 
6% 2,53 
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Figura 4.4 Espectro de massa de iões positivos da amostra G com 2% de U obtido por LDI/FTICR-MS. 
 
Como a ligação U-O é forte e comparável com Si-O, os oxicatiões são observados ao contrário 
do que acontece com o sódio, potássio e alguns metais 3d acima referidos, para os quais não se 
observou nenhum óxido nas mesmas condições. Também as energias de ionização devem ter 
influência na observação, por exemplo, para UO, SiO e NaO as energias de ionização são, 
respectivamente, 6,03 eV,8,9 11,43 eV6 e 7,41 eV,6 ou seja, UO, que tem a energia de ionização 
mais baixa, é o único observado. Na Tabela 4.4 encontram-se as razões MO+/M+ obtidas para os 
vários vidros G estudados e os respectivos valores de energia de dissociação M-O e M+-O. 
 
 
Tabela 4.4 Razão de intensidades MO+/M+ obtida para cada 
vidro G e valores de D[M-O], D[M+-O] em kJ.mol-1 e EI[MO] em 
eV 
% de MO 
no vidro MO
+/M+ D[M-O] D[M+-O] EI[MO]  
Eu 2% 0 
…..6% 0 
465±1510 389±1510 6,48±0,111 
Tm 2% 0 
…..6% 0 
508±1010 478±1510 6,44±0,111 
Ho 2% 0 
…..6% 0,38 
613±1010 598±1510 6,17±0,111 
Tb 2% 0,41 
…..6% 1,72 
693±2110 718±1510 5,62±0,111 
U 2% 0,75 
…..6% 0,67 
Vidro de U 0,51 
75512 803±2513 6,038,9 
Ce 2% 1,65 
…..6% 2,32 
790±1710 849±1510 4,9±0,111 
Th 2% 0,54 
…..6% 1,19 
87712 866±2113 6,614 
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Tal como no trabalho de Michiels e Gijbels,7 os metais com ligações mais fortes ao oxigénio 
apresentam maiores razões de intensidade MO+/M+. Esta razão também aumenta em geral com 
a percentagem de metal presente no vidro. Ce foi o metal para o qual se observou maior razão 
MO+/M+, seguido de Th e U o que está de acordo com as elevadas energias de ligação e também 
com a energia de ionização bastante baixa para o CeO. Os vidros de Eu, de Tm e o vidro com 2% 
de Ho, elementos com ligações ao oxigénio mais fracas, não apresentaram óxidos no espectro 
de massa. A concordância de MO+/M+ versus D[M+-O] obtida por Michiels e Gijbels7 e a 
determinada neste trabalho pode ser observada nos três gráficos representados na Figura 4.5. 
 
 
Figura 4.5 Gráficos semi logarítmicos da razão de intensidades MO+/M+ em função das energias de 
dissociação de ligação D[M+-O]. (I) retirado de Michiels e Gijbels,7(II) para vidros G com 6% de óxidos 
e (III) para vidros G com 2% de óxidos. 
 
Para as amostras de vidro estudadas contendo urânio, a razão UO+/U+ medida não foi além de 
0,75, enquanto que nas experiências de Michiels e Gijbels,7 dependendo da energia, a razão 
podia atingir valores superiores a 10. Também Gibson,15 num estudo de ablação laser de 
dióxidos de actinídeos tinha encontrado razões superiores às aqui obtidas. Em ambos os casos 
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foram analisadas amostras de óxidos puros, o que pode explicar a diferença nas razões 
observadas. De modo a poder efectuar uma melhor comparação com os resultados da literatura 
e também com os obtidos com os vidros, traçaram-se os espectros e mediram-se as razões 
MO+/M+ para as misturas usadas na preparação dos vidros G e também para amostras dos 
diferentes óxidos puros. Os resultados obtidos encontram-se na Tabela 4.5. 
 
Tabela 4.5 Comparação das razões de intensidades MO+/M+ para os óxidos puros; 
mistura de preparação do vidroG; vidro G. 
Óxido MO+/M+ % metal na mistura MO
+/M+ % de MO no vidro MO
+/M+ 
Eu2O3 0 -- -- Eu 2% 0 
Tm2O3 0,01 -- -- Tm 2% 0 
Ho2O3 0,03 -- -- Ho  6% 0,38 
Tb 2% 0,66 Tb 2% 0,41 
Tb7O12 1,51 
6% 0,8 …..6% 1,72 
Ce 2% 4,37 Ce 2% 1,65 
CeO2 2,58 
6% 4,06 …..6% 2,32 
UO2 3,04 U 2% 5,15 U 2% 0,75 
UO3 1,58 6% 2,47 …..6% 0,67 
U3O8 5,58   Vidro de U 0,51 
Th 2% 1,67 Th 2% 0,54 
ThO2 2,87 
6% 1,5 …..6% 1,19 
 
De um modo geral, as razões MO+/M+ não variam muito dos óxidos puros para a mistura dos 
materiais de partida e têm valores maiores que no vidro, uma vez que em ambos os casos os 
óxidos se encontram na sua forma pura. De facto, é no vidro que se encontram as razões mais 
baixas uma vez que os metais se encontram incorporados na estrutura e competem com os 
restantes constituintes do vidro pela ligação ao oxigénio. 
A diminuição da razão MO+/M+ quando se passa para o vidro parece indicar que o óxido metálico 
está ligado à estrutura do vidro e que os iões metálicos na rede de silicato terão energias de 
ligação ao oxigénio inferiores.  
 
4.3 Conclusões 
A análise destes vidros permitiu concluir que o uso de LDI/FTICR-MS pode dar alguma 
informação estrutural relacionada com os elementos formadores do vidro uma vez que estes 
são facilmente identificados nos espectros de iões negativos. Os espectros de iões positivos 
156 
 
C a r a c t e r i z a ç ã o  d e  V i d r o s  C o n t e n d o  A c t i n í d e o s  4 
 
fornecem informação relativa aos reagentes de fluxo tais como óxidos alcalinos, especialmente 
sódio, óxidos de chumbo e também corantes, nomeadamente elementos de transição 3d.  
A razão de intensidades MO+/M+ varia com a energia de dissociação do neutro ou do ião. Em 
geral esta razão também aumenta com a percentagem de óxido presente no vidro base. 
A comparação dos resultados obtidos nos óxidos puros, nas mistura dos materiais de partida e 
nos vidros indica que algumas das espécies presentes na fase gasosa podem ser devidas à 
ablação de porções intactas de vidro e não apenas ao reagrupamento na pluma do laser. 
O facto de no espectro de vidro de urânio se obter um pico bastante intenso de U+ indica que o 
vidro pode ser uma boa matriz para amostras de actinídeos a utilizar em estudos de reacções 
ião/molécula. 
FTICR-MS tem uma resolução elevada que permite uma identificação inequívoca de todos os 
iões. No entanto, não é uma técnica de análise elementar quantitativa, devido entre outros 
factores, à baixa gama dinâmica e, ao mesmo tempo, à eficiência do processo de dessorção 
laser que depende da matriz estudada. Factores como a pressão de vapor dos óxidos, energias 
de ionização e energias de ligação metal-oxigénio, à temperatura de ablação são determinantes 
da quantidade e tipo de iões observados na fase gasosa.  
Uma análise quantitativa poderá ser possível se forem realizadas mais experiências com vidros 
padrão de modo a obter mais informação relativa às eficiências de ionização dos vários 
elementos presentes no vidro. 
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5 Conclusões e perspectivas 
Neste trabalho efectuaram-se os primeiros estudos sistemáticos da química de iões de 
actinídeos por FTICR-MS, sendo também os primeiros estudos para Pa, Np, Pu, Am e Cm 
utilizando esta técnica. De um modo geral, os resultados obtidos estão de acordo com estudos 
anteriores realizados e complementam o extenso trabalho realizado por LAPRD. Confirmou-se a 
importância da técnica FTICR-MS no estudo da química dos iões de actinídeos em fase gasosa. 
Os resultados obtidos são uma contribuição para a caracterização cinética e termodinâmica das 
reacções de oxidação e também das espécies formadas, bem como no esclarecimento da 
participação dos electrões 5f na formação de ligações. 
 
Tal como foi constatado em trabalhos anteriores, a reactividade observada para os iões An+ com 
hidrocarbonetos relaciona-se inversamente com a energia de promoção para um estado com 
dois electrões de valência não f desemparelhados. Desta correlação conclui-se que para os An+ 
de Pu+ até Cm+ é necessária a promoção para uma configuração reactiva para que a reacção 
ocorra. Para Th+ a Np+, que têm estados fundamentais ou estados de baixa energia (0,1 eV) com 
pelo menos dois electrões não f disponíveis, não é clara a participação dos electrões f. No 
entanto, as diferenças observadas na reactividade sugerem o aumento da participação dos 
electrões 5f na seguinte ordem: Np+ < U+ < Pa+, podendo ser em Pa+ esta participação 
significativa. A elevada reactividade de Th+ é comparável à de um metal do bloco d e pode ser 
atribuída à configuração 6d27s do seu estado fundamental. 
O estudo das mesmas reacções com iões AnO+ mostrou que apenas ThO+, PaO+ e UO+ são 
reactivos. PaO+ destacou-se pela sua elevada reactividade, activando os hidrocarbonetos por 
um mecanismo de inserção oxidativa, que implica um intermediário do tipo C-Pa+-H mesmo 
depois da ligação de Pa+ ao oxigénio. O carácter quase inerte de ThO+ pode ser atribuído ao 
facto de apenas ter disponível um electrão de valência. A baixa reactividade de UO+ e o facto 
de só ter electrões f disponíveis indica que estes não participam na inserção oxidativa. Cálculos 
da estrutura electrónica de PaO+ mostraram que quer no estado fundamental, quer nos estados 
excitados até 1,8 eV existem electrões f. Assim, a elevada reactividade de PaO+ deverá implicar 
a participação dos electrões 5f nas ligações organometálicas. 
Para os iões An2+ os produtos formados nas reacções com hidrocarbonetos consistiram 
maioritariamente em iões organometálicos de carga 2+ formados por eliminação de H2 e/ou 
alcanos, ou produtos monocarregados formados por transferência electrónica, de hidreto ou de 
metileto. Estes produtos resultantes da separação de cargas estão de acordo com a diferença 
de energias de ionização de An+ e dos hidrocarbonetos. O tipo de produtos de carga 2+ 
formados permitiram dividir a reactividade dos vários An2+ por comparação com Ln2+ e alguns 
metais do bloco d. Mais uma vez para Pa, como Pa2+, é possível que haja participação dos 
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electrões 5f, uma vez que os produtos formados são indicativos de um mecanismo de inserção. 
Contudo, a elevada incerteza das energias de promoção não permite uma interpretação 
definitiva dos resultados. Cálculos da estrutura electrónica de Pa2+ e de um valor mais preciso 
da energia de promoção ajudariam a esclarecer este ponto. 
As reactividades aqui observadas para Pa+ e PaO+ revelam um papel distinto para os electrões 5f 
na formação de ligações organometálicas. Esta é a primeira evidência experimental, apoiada 
por resultados teóricos, do papel activo dos electrões 5f neste de tipo de química dos 
actinídeos. Os resultados aqui obtidos para a fase gasosa sugerem que também na fase 
condensada haja participação dos electrões 5f para Pa, ao contrário do que acontece para Th e 
U. No entanto, a dificuldade de manuseamento de Pa-231 devido à sua elevada radioactividade 
continuam a impedir o progresso da química organometálica deste elemento em fase 
condensada. 
 
O estudo das reacções de oxidação permitiu observar pela primeira vez os iões actinilos NpO22+ 
e PuO22+ em fase gasosa. Foi também possível identificar espécies em que o metal se encontra 
em estados formais de oxidação pouco usuais tais como CmO2+, obtido na reacção de Cm2+ com 
N2O, em que Cm está formalmente no estado de oxidação IV, e PaO22+, correspondente a Pa(VI), 
obtido também por reacção de PaO2+ também com N2O. Estas duas espécies são um exemplo de 
novas espécies na fase gasosa que são desconhecidas na química da fase condensada. Outro 
resultado que merece destaque é o facto de PaO22+ e também CmO2+ catalisarem a reacção de 
oxidação de CO por N2O. Estes são provavelmente os primeiros exemplos de transporte de 
oxigénio por intermédio de iões óxidos de carga 2+.  
Da ocorrência e eficiência das reacções de oxidação de iões de An foi possível estimar energias 
de dissociação de ligação desconhecidas e verificar ou corrigir alguns valores existentes na 
literatura. Um caso notável é a correcção do valor de D[OPu+-O] da literatura por cerca de 250 
kJ.mol-1. De um modo geral as energias de dissociação de ligação estão relacionadas com a 
acessibilidade a configurações electrónicas com pelo menos dois electrões não f disponíveis e 
com os estados de oxidação acessíveis para cada An. 
A termodinâmica destas reacções permitiu ainda obter as segundas energias de ionização de 
AnO, EI[AnO+], para An = Th, Pa, U, Np, Pu, Am e Cm. Exceptuando o caso de Cm, EI[AnO+] são 
mais próximos dos valores de EI[An+] que no caso dos lantanídeos, uma vez que em AnO+ ainda 
existem electrões não ligantes no centro metálico. 
O estudo das reacções de AnO+ com dienos de acordo com um modelo desenvolvido para os 
lantanídeos, e tendo como âncora o valor de EI[UO] determinado recentemente, permitiu 
determinar novos valores de EI[NpO] e EI[PuO], e obter pela primeira vez valores de EI[AmO] e 
EI[CmO]. Tal como acontece com os lantanídeos, as EI[AnO] são bastante próximas dos valores 
de EI[An]. 
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Através do estudo das reacções de AnO2+ com compostos orgânicos neutros com energias de 
ionização conhecidas, fez-se uma estimativa do primeiro valor para EI[AmO2], determinou-se 
um novo valor de EI[NpO2] cerca de 1eV superior ao existente na literatura e corrigiu-se o valor 
EI[PuO2] em cerca de 3 eV, para um valor mais consistente com os resultados obtidos. De 
acordo com a diminuição da estabilidade dos estados de oxidação superiores a IV para An que 
seguem a Np, os valores de EI[AnO2] aumentam de Pa para Am. 
Os primeiros valores das segundas energias de ionização de AnO2. (An = Pa, U, Np e Pu) foram 
determinados adaptando o método de “bracketing” para iões de carga 2+. Apesar de não se ter 
formado AmO22+, calculou-se a segunda energia de ionização de AmO2 por uma análise 
comparativa das propriedades termodinâmicas da fase aquosa conhecidas com as energias de 
ionização aqui estimadas. O valor obtido para EI[PaO2+] é bastante concordante com o valor 
teórico determinado a par deste trabalho. Concluiu-se que EI[AnO2+] > EI[AnO+] como era 
esperado uma vez que o estado de oxidação V é mais estável que o estado VI.  
Combinando os resultados obtidos para as energias de ligação e ionização chegou-se às 
entalpias de formação das espécies estudadas. 
 
O estudo das propriedades físico-químicas das espécies de actinídeos em fase gasosa é de 
extrema relevância para a fase condensada. Prova disso foi a determinação experimental das 
entalpias de hidratação dos vários AnO2+ e AnO22+, utilizando os dados obtidos neste trabalho 
para a fase gasosa e a termoquímica em fase aquosa já conhecida. As entalpias de hidratação 
revelaram-se aproximadamente constantes para os vários actinilos, de acordo com um estudo 
teórico recente. 
Também na caracterização de vidros se recorreu aos valores de energias de dissociação de 
ligação metal-oxgénio, para relacioná-los com a razão das intensidades MO+/M+ obtidas nos 
espectros de massa dos vidros. Constatou-se que quanto maior a energia de ligação M+-O, maior 
a razão MO+/M+, de acordo com trabalhos anteriores. Os resultados são indicativos da 
incorporação dos metais na estrutura do vidro, fazendo deste uma boa matriz para o estudo de 
actinídeos em fase gasosa. A espectrometria de massa FTICR com ionização por laser mostrou 
ser uma técnica adequada ao estudo destas amostras, podendo fornecer informação estrutural 
relacionada com os elementos formadores do vidro nos espectros de iões negativos enquanto 
que nos espectros de iões positivos fornece informação relativa aos reagentes de fluxo tais 
como óxidos alcalinos, óxidos de chumbo e também aos metais incorporados na estrutura. 
 
O elevado número de electrões e a influência de efeitos relativísticos nos actinídeos, que no 
passado representavam grandes obstáculos, têm sido ultrapassados pelo progresso nos métodos 
de química quântica e nas melhorias computacionais. 
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Estes factos têm estimulado um renovado interesse na área da química computacional dos 
actinídeos que levou a um aumento do número de estudos confiáveis em sistemas cada vez mais 
complexos. Alguns destes estudos utilizam resultados da fase gasosa como referência e como 
tal os resultados aqui obtidos poderão ser de grande utilidade para os estudos teóricos, tanto 
para desenvolver como para validar aproximações teóricas avançadas para moléculas contendo 
actinídeos. 
Os dados experimentais obtidos permitem uma sistematização baseada nas estruturas 
electrónicas dos iões que pode ser utilizada como um guia para prever a química da última 
parte da série dos actinídeos.  
Os estudos efectuados por FTICR-MS para compreender os aspectos fundamentais da química da 
primeira metade da série dos actinídeos, podem também ser utilizados para estudar alguns 
actinídeos do fim da série e até alguns isótopos de transactinídeos. Para os últimos actinídeos é 
possível realizar experiências no instrumento usado neste trabalho utilizando quantidades na 
ordem das sub miligramas de Cf-249, que tem um período de semi-desintegração de 351 anos. É 
viável que isótopos como Bk-249 (320 d), Es-253 (20 d), Fm-255 (20 h) e talvez até Md-258 (52 
d), possam ser estudados num FTICR-MS convencional, utilizando uma fonte de iões com alta 
eficiência. No entanto, para No, Lr e os transactinídeos, a célula de ICR teria que ser acoplada 
directamente a um produtor de iões pesados com o requisito de que os iões produzidos 
tivessem períodos de semi-desintegração suficientemente longos e que fosse produzida 
quantidade suficiente de iões para serem acumulados e detectados. Usando a corrente imagem 
para detecção, são necessários entre 10 e 100 iões; no entanto, usando um detector externo de 
contagem de iões seria possível executar experiências com apenas um ião armazenado, tal 
como já acontece no ISOLTRAP do ISOLDE/CERN e mais recentemente do SHIPTRAP do 
SHIP/GSI.  
De futuro, e de acordo com os estudos aqui apresentados, seria interessante examinar as 
reacções de oxidação dos actinídeos do fim da série e transactinídeos de modo a determinar 
propriedades fundamentais tais como as energias de ligação M+/2+-O e OM+/2+-O, e a activação de 
hidrocarbonetos por iões metálicos e iões de óxidos de M+ e M2+ para obter informações sobre a 
estrutura electrónica. O estudo da reactividade com outras moléculas orgânicas poderá tornar 
mais clara a participação dos electrões 5f para os actinídeos do princípio da série com valores 
de energias de promoção muito baixos. 
De modo a contribuir para o estudo do armazenamento de resíduos radioactivos era importante 
continuar o estudo dos vidros aqui caracterizados, com experiências de lixiviação e analisar as 
soluções resultantes, utilizando outras técnicas de espectrometria de massa, de modo a 
relacioná-las com a estrutura e composição inicial do vidro. 
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6 Parte Experimental 
6.1 Protecção radiológica 
O laboratório de FTICR-MS foi devidamente adaptado, de modo a ser possível trabalhar com 
amostras de actinídeos de elevada radioactividade. Foi instalado um sistema de ventilação com 
filtro de alta eficiência e o laboratório foi equipado com três monitores de radiação alfa. No 
início e fim de todas as experiencias, ao colocar e ao retirar o porta-amostras do 
espectrómetro, procedia-se à monitorização da sonda de sólidos, de todo o material utilizado 
bem como de pés e mãos, com os monitores de radiação alfa. As amostras eram armazenadas 
no laboratório de Actinídeos em tubos de Schlenk sob azoto para minimizar a oxidação. 
 
6.2 Características do espectrómetro de massa FTICR 
Todas as experiências foram realizadas num espectrómetro de massa FTICR Finnigan FT/MS 
2001-DT equipado com: 
- Magnete supercondutor de 3 T mergulhado num “dewar” de hélio líquido que por sua vez está 
mergulhado em azoto líquido para diminuir a velocidade de evaporação. 
- Duas fontes de ionização: um laser Nd:YAG a funcionar no comprimento de onda fundamental 
(1064 nm) que permite efectuar dessorção/ionização de amostras sólidas, e um sistema de 
ionização electrónica constituído por um filamento de rénio que emite um feixe de electrões 
com elevada energia para ionização de amostras voláteis. 
- Célula dupla de ICR paralelepipédica, com dois compartimentos cúbicos com 4,76 cm de lado 
e com sistema diferencial de alto vácuo. A câmara de vácuo encontra-se dividida em duas 
regiões designadas por fonte e analisador, que têm o seu próprio sistema de alto vácuo, 
podendo ser mantida entre elas uma pressão diferencial. Na região da fonte a pressão é da 
ordem de 10-5 a 10-9 Torr e na região do analisador na ordem de 10-7 a 10-9 Torr. Esta diferença 
de pressões permite gerar os iões na zona da fonte e depois transferi-los para o analisador onde 
podem ser detectados a pressões mais baixas. 
- Sistemas de entrada de amostras constituído por uma sonda de sólidos, um sistema de válvulas 
pulsadas e outro de “leak valves” para amostras voláteis. 
-Sistema de recolha e tratamento de dados Finnigan Venus Odyssey.  
A Figura 6.1 representa um esquema geral do espectrómetro de massa FTICR.  
 
 
 
 
169 
 
E s t u d o s  d e  Q u í m i c a  d e  A c t i n í d e o s  p o r  E s p e c t r o m e t r i a  d e  M a s s a  
 
 
 
Figura 6.1 Representação simplificada do espectrómetro de massa Finnigan FT/MS 2001-DT. 
1- Medidor de pressão da fonte (sonda de ionização); 2-Medidor de pressão do analisador (sonda de 
ionização); 3- Dewar de N2 líquido e de He líquido; 4- Câmara de introdução de amostras voláteis; 
5- Sonda de sólidos; 6- Câmara de introdução de amostras sólidas; 7- Magnete supercondutor; 8- 
Célula dupla de ICR; 9- Componentes electrónicos; 10-Bomba turbo-molecular da fonte; 11- bomba 
rotativa da fonte; 12- Bomba rotativa dos sistemas de introdução de amostras; 13- Bomba rotativa 
do analisador; 14- Bomba turbo-molecular do analisador. 
(imagem adaptada do Manual de funcionamento do aparelho Finnigan FTMS-2001-DT) 
 
6.3 Detalhes experimentais 
6.3.1  Amostras 
As amostras de actinídeos consistiam em ligas de actinídeo metálico e platina. Estas ligas foram 
preparadas por Richard G. Haire no Oak Ridge National Laboratory por fusão directa do metal 
com a platina num forno de arco em atmosfera inerte de árgon. As quantidades de actinídeos 
usadas variaram (na ordem de mg), resultando em ligas com ~2-5% em peso de An. O uso de 
ligas diluídas de An numa matriz robusta de platina permite o uso de amostras relativamente 
grandes enquanto reduz as quantidades de actinídeo usado, a oxidação dos actinídeos metálicos 
e a contaminação com actinídeos durante o manuseamento das amostras e dentro do 
espectrómetro de massa. Os isótopos usados e os respectivos períodos de semi-desintegração 
estão descritos na Tabela 6.1. Para os transuranianos com menor período minimizaram-se as 
quantidades utilizadas na liga. 
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Tabela 6.1 Lista de isótopos de An utilizados e 
respectivos períodos de semi-desintegração 
An Isótopo t1/2 (anos) 
Th Th-232 1,4x1010 
Pa Pa-231 3,3x104 
U U-238 4,5x109 
Np Np-237 2,1x106 
Pu Pu-242 3,8x105 
Am Am-243 7,4x103 
Cm Cm-248 3,4x105  
 
As amostras de lantanídeos (La, Ce, Pr, Nd, Sm, Eu, Gd, Tb, Dy, Ho, Er, Tm, Yb e Lu) e tântalo 
usadas nas reacções com os hidrocarbonetos, bem como as amostras dos metais (Mn, Ge, Sn, Pb 
e Bi) utilizados na calibração da transferência electrónica de iões duplamente carregados, 
consistiam em peças do respectivo metal puro (>99%).  
 
Os iões metálicos foram produzidos por LDI das amostras montadas na sonda de sólidos do 
aparelho. Os iões de óxidos foram produzidos por LDI da camada oxidada na superfície das 
amostras ou, no caso dos metais menos oxofílicos, por reacção com O2, N2O ou C2H4O 
introduzidos na célula pelas válvulas pulsadas. Aumentando a potência do Laser foi possível 
produzir quantidades apreciáveis de iões com carga 2+. A selecção dos iões, nomeadamente o 
isolamento dos iões de actinídeos dos iões de platina, formados com grande abundância, e 
isolamento dos iões de óxidos após um período de formação, foi conseguido usando excitação 
por frequência única, varrimento de frequências ou excitação SWIFT.1 Todos os iões foram 
manipulados e analisados na parte da fonte da célula dupla do aparelho. 
 
6.3.2  Reagentes 
Todos os reagentes foram introduzidos no espectrómetro através das “leak valves” atingindo 
pressões entre 3x10-8 e 2x10-7 Torr e a sua pureza foi verificada in situ traçando o espectro por 
ionização electrónica. 
Na Tabela 6.2 encontra-se a lista de todos os reagentes utilizados, bem como os procedimentos 
a ter antes da sua introdução no espectrómetro. Todos os reagentes são de origem comercial e 
com um grau de pureza >99%. 
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Tabela 6.2 Lista de reagentes e procedimentos efectuados antes da sua utilização 
Reagentes                                    (estado físico a 300 K) Procedimento 
Óxido nitroso N2O (g) Usado conforme adquirido 
Oxigénio O2 (g) Usado conforme adquirido 
Dióxido de carbono CO2 (g) Usado conforme adquirido 
Óxido nítrico NO (g) Usado conforme adquirido 
Formaldeído CH2O (g) 
Preparado a partir duma solução aquosa 
comercial2 
1,3-butadieno C4H6 (g) Usado conforme adquirido 
Azoto N2 (g) Usado conforme adquirido 
Árgon Ar (g) Usado conforme adquirido 
Monóxido de carbono CO (g) Usado conforme adquirido 
Hidrogénio H2 (g) Usado conforme adquirido 
Metano CH4 (g) Usado conforme adquirido 
Etano C2H6 (g) Usado conforme adquirido 
Propano C3H8 (g) Usado conforme adquirido 
n-Butano n-C4H10 (g) Usado conforme adquirido 
Eteno C2H4 (g) Usado conforme adquirido 
Propeno C3H6 (g) Usado conforme adquirido 
1-Buteno 1-C4H8 (g) Usado conforme adquirido 
Óxido de etileno C2H4O (l) 
Desgaseificado por ciclos de congelação-
evacuação-descongelação 
Água H2O (l) 
Retirado todo o O2 borbulhando com N2 de 
alta pureza; foi também desgaseificado 
Isopreno C5H8 (l) 
Desgaseificado por ciclos de congelação-
evacuação-descongelação 
Tolueno C7H8  (l) 
Desgaseificado por ciclos de congelação-
evacuação-descongelação 
p-cresol C7H8O  (l) 
Desgaseificado por ciclos de congelação-
evacuação-descongelação 
Trietiamina C6H15N  (l) 
Desgaseificado por ciclos de congelação-
evacuação-descongelação 
N,N-Dimetil-p-toluidina C9H13N  (l) 
Desgaseificado por ciclos de congelação-
evacuação-descongelação 
C8H11 N,N-dimetilanilina C8H11N  
(l) Desgaseificado por ciclos de congelação-evacuação-descongelação 
2,6-dimetilanilina C8H11N  
(l) Desgaseificado por ciclos de congelação-evacuação-descongelação 
Difenilamina C12H11N  (s) Usado conforme adquirido 
1,4-fenilenodiamina (PD)   C6H8N2  (s) Usado conforme adquirido 
N,N-dimetil-2,4-fenilenodiamina (DMPD) C8H12N2  (s) Usado conforme adquirido 
N,N,N’,N’-tetrametil-1,4-fenilenodiamina (TMPD) 
C10H16N2  
(s) Usado conforme adquirido 
Ferroceno C10H10Fe  (s) Usado conforme adquirido 
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Os reagentes foram termalizados por colisão com árgon introduzido no instrumento através das 
válvulas pulsadas até uma pressão de cerca de 10-5 Torr, ou por uma “leak valve” a uma pressão 
constante na ordem de 1-5 x 10-6 Torr. Para verificar a eficiência da termalização usou-se a 
linearidade dos gráficos semi-logarítmicos da intensidade de ião reagente versus tempo. A 
eficácia da termalização também foi verificada pela reprodutibilidade das cinéticas para 
diferentes tempos de colisão ou pressões do gás de colisão, bem como pela constância da 
distribuição de produtos formados. 
 
 
6.3.3  Medição de pressões 
As pressões dos neutros foram medidas por um manómetro de ionização do tipo Bayard-Alpert. 
Uma vez que os manómetros se encontram fora da célula, de acordo com a Figura 6.1 foi 
necessário calibrá-los de forma a relacionar a pressão medida com a pressão absoluta existente 
no interior da célula. Para tal foram anteriormente estudadas as reacções de auto-ionização 
química de metano3 e acetona4 e compararam-se os valores das constantes de velocidade 
obtidos. Obteve-se assim o factor de correcção ( ) 5,2== refmed kkf  para a configuração do 
espectrómetro usado neste trabalho. 
A sensibilidade do medidor de pressão é diferente para cada gás. Bartmess e Georgiadis5 
determinaram experimentalmente a sensibilidade de manómetros de ionização do tipo Bayard-
Alpert a várias moléculas inorgânicas e orgânicas e estabeleceram uma equação a partir da qual 
é possível determinar a sensibilidade (Rx) para vários neutros a partir da polarizabilidade 
molecular destes (α).  
 
6.1 
 
6.3.4  Determinação de constantes de velocidade 
As constantes de velocidade (k) foram determinadas pelo decaimento de pseudo primeira 
ordem do sinal relativo do ião reagente em função do tempo e a pressão constante de neutro. 
Cada reacção foi seguida até a concentração de ião reagente atingir menos de um décimo da 
soma de concentrações de todos os iões. Representando ln d(A+) em função do tempo obtém-se 
uma recta de declive k’ do qual se pode obter a constante de velocidade pela seguinte 
expressão 
 
6.2 
 
30,036,0 += αxR
[ ]neutrokkr '=
E s t u d o s  d e  Q u í m i c a  d e  A c t i n í d e o s  p o r  E s p e c t r o m e t r i a  d e  M a s s a  
 
174 
 
A concentração do neutro é dada pela densidade de partículas deste, no interior da célula que 
pode ser determinada com base na equação dos gases perfeitos6 
 
 
6.3 
 
substituindo a pressão absoluta por f
R
P
X
med  a expressão vem 
 
6.4 
 
onde  
NA é o número de Avogadro - 6,02217 x1023 mol-1, 
R é constante dos gases perfeitos - 8,3145 J.K-1.mol-1, 
T a temperatura de trabalho – 300 K, 
Pmed a pressão medida do neutro que é corrigida em todas as experiências para 1x10-7 Torr (na 
expressão utiliza-se 1,33x10-7 mbar ) 
 
donde resulta 
 
 
6.5 
 
Obtém-se assim a equação que permite calcular a constante de velocidade absoluta 
 
 
6.6 
 
 
Da Tabela 6.3 à Tabela 6.9 encontram-se as constantes de velocidade absoluta de todas as 
reacções estudadas. Nos capítulos 2 e 3 os resultados estão apresentados na forma de 
eficiências de reacção, ou seja, a razão entre a constante de velocidade de reacção e a 
constante teórica de colisão. As constantes de colisão foram calculadas de acordo com a teoria 
de colisão ião/molécula desenvolvida por Su e Chesnavich7 com base nas polarizabilidades 
moleculares experimentais,8 α, e momentos dipolares,8 μD, dos reagentes neutros. Na Tabela 
6.10 encontram-se os valores de α, μD e Rx dos vários reagentes utilizados neste trabalho. 
Devido às incertezas nas medidas de pressão são estimados erros absolutos de 50% nos valores 
de k e k/kCOL mas erros relativos inferiores a 20%. 
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Tabela 6.3 Constantes de velocidade absolutas das reacções de M+, MO+ e M2+ com os vários 
hidrocarbonetos estudados. (x10-9 cm-3.molécula-1.s-1) 
  CH4 C2H6 C3H8 n-C4H10 C2H4 C3H6 1-C4H8 
Th 0,010 0,11 0,18 0,18 0,33 0,32 0,35 
Pa -- -- 0,045 0,95 0,26 0,27 0,41 
U -- -- 0,008 0,077 0,23 0,26 0,31 
Np -- -- -- 0,009 0,094 0,30 0,28 
Pu -- -- -- -- -- -- 0,16 
Am -- -- -- -- -- -- -- 
Cm -- -- -- -- -- 0,025 0,21 
M
+  
Ta 0,069 0,30 0,27 0,22 0,25 0,31 0,36 
        Th -- -- -- -- -- -- 0,17 
Pa -- -- 0,033 0,12 0,22 0,19 0,49 
U -- -- -- -- -- -- 0,011 M
O
+  
Ta -- 0,20 0,20 0,21 0,53 0,18 0,38 
         Th -- 0,28 0,26 0,32 0,43 0,43 0,42 
Pa -- 0,34 0,31 0,32 0,43 0,42 0,37 
U -- 0,34 0,42 0,4 0,26 0,56 0,53 
Np -- -- 0,32 0,39 -- 0,35 0,31 
Pu -- -- 0,049 0,43 -- 0,35 0,41 
Am -- -- 0,17 0,41 -- 0,48 0,58 
M
2+
 
Cm -- -- 0,32 0,35 -- 0,60 0,86 
 
 
Tabela 6.4 Constantes de velocidade absolutas das reacções de Ln2+ com os vários hidrocarbonetos 
estudados. (x10-9 cm-3.molécula-1.s-1) 
Ln2+ CH4 C2H6 C3H8 n-C4H10 C2H4 C3H6 1-C4H8 
La -- -- 0,35 0,58 -- 0,31 0,59 
Ce -- -- 0,029 0,37 -- 0,012 0,38 
Pr -- -- 0,0023 0,039 -- 0,0021 0,092 
Nd -- -- 0,0021 0,067 -- 0,0026 0,19 
Sm -- -- 0,0020 0,14 -- 0,010 0,50 
Eu -- -- 0,0017 0,12 -- 0,020 0,58 
Gd -- 0,052 0,50 0,53 0,018 0,55 0,57 
Tb -- -- 0,031 0,39 -- 0,21 0,57 
Dy -- -- 0,093 0,47 0,0011 0,49 0,68 
Ho -- -- 0,27 0,56 0,0017 0,62 0,72 
Er -- -- 0,44 0,57 0,0024 0,70 0,69 
Tm -- -- 0,43 0,55 0,015 0,61 0,80 
Yb -- -- 0,46 0,51 0,041 0,60 0,78 
Lu -- 0,59 0,65 0,57 0,64 0,61 0,71 
 
175 
 
E s t u d o s  d e  Q u í m i c a  d e  A c t i n í d e o s  p o r  E s p e c t r o m e t r i a  d e  M a s s a  
 
Tabela 6.5 Constantes de velocidade absolutas das reacções de An+ e AnO+ com os vários oxidantes 
estudados. (x10-9 cm-3.molécula-1.s-1) 
  N2O C2H4O H2O O2 CO2 NO CH2O 
Th 0,47 0,63 0,45 0,48 0,23 0,31 1,33 
Pa 0,34 0,75 0,57 0,36 0,25 0,32 1,06 
U 0,33 0,58 0,28 0,40 0,19 0,29 1,16 
Np 0,33 0,55 0,21 0,38 0,19 0,28 0,62 
Pu 0,013 0,37 0,080 0,15 0,0017 0,10 -- 
Am 0,0030 0,35 0,014 0,17 0,00088 -- -- 
An
+  
Cm 0,12 0,45 0,11 0,20 0,053 0,0081 -- 
         
Th 0,22 0,59 0,23 -- -- -- -- 
Pa 0,34 0,74 0,43 0,36 0,27 0,21 0,85 
U 0,057 0,51 0,020 0,25 0,0016 0,0067 -- 
Np 0,0047 0,47 0,0088 0,15 -- -- -- 
Pu 0,0021 0,26 0,0054 0,039 -- -- -- 
Am -- 0,044 -- -- -- -- n.e. 
An
2+
 
Cm -- 0,26 n. d. -- -- -- -- 
n.d.- constante de velocidade não determinada ,reacção demasiado lenta; n.e.- reacção não estudada 
 
Tabela 6.6 Constantes de velocidade absolutas das reacções de An2+ e AnO2+ com os vários oxidantes 
estudados. (x10-9 cm-3.molécula-1.s-1) 
  N2O C2H4O H2O O2 CO2 NO CH2O 
Th 0,57 0,96 0,67 0,62 0,72 0,53 0,79 
Pa 0,56 1,06 0,79 0,61 0,50 0,42 0,74 
U 0,56 1,02 0,49 0,59 0,50 0,36 0,43 
Np 0,36 0,87 0,20 0,53 -- 0,25 -- 
Pu 0,24 0,73 -- -- -- 0,29 -- 
Am -- 0,72 -- -- -- 0,28 -- 
An
2+
 
Cm 0,30 0,90 0,12 -- -- 0,36 0,058 
         Th -- 0,75 n.d. -- -- 0,49 0,59 
Pa 0,48 1,02 n.e. -- -- n.d. 0,66 
U 0,44 0,72 n.e. 0,037 -- ne n.e. 
Np 0,39 n.e. n.e. 0,012 -- ne n.e. 
Pu 0,026 n.e. n.e. -- -- n.e. n.e. 
Am n.e. n.e. n.e. n.e. n.e. n.e. n.e. 
An
O
2+
 
Cm 0,53 n.e. n.e. n.e. 0,086 n.e. n.e. 
 
Tabela 6.7 Constantes de velocidade absolutas das reacções de AnOH2+ com H2O. (x10-9 cm-
3.molécula-1.s-1) 
AnOH2+ Th Pa U Np Pu Am Cm 
H2O 0,71 1,68 1,49 1,17 n.d. n.d. 2,48 
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Tabela 6.8 Constantes de velocidade absolutas das reacções de M+ e MO+ com os dienos estudados. 
(x10-9 cm-3.molécula-1.s-1) 
  1,3-butadieno Isopreno 
Th 0,84 0,72 
Pa 0,64 0,70 
U 0,78 0,70 
Np 0,64 0,50 
Pu -- 0,13 
Am -- -- 
Cm -- 0,23 
M
+  
Ta 0,64 0,71 
    Th 0,016 0,18 
Pa 0,49 0,70 
U -- 0,024 
Np -- 0,011 
Pu -- 0,0070 
Am -- 0,036 
Cm -- 0,20 
M
O
+  
Ta 0,59 0,73 
 
 
Tabela 6.9 Constantes de velocidade absolutas das reacções de transferência electrónica de M2+ e 
MO2+ e AnO22+com N2O CO2 e CO. 
  N2O CO2 CO 
Sn 0,008 (0,002) 0,0072 
Pb 0,15 0,011 0,0093 
Mn 0,76 0,014 0,034 
Ge 0,89 0,33 0,048 
M
2+
 
Bi 0,56 0,45 0,33 
Cm 0,53 0,086 0,027 
La 0,55 0,17 0,027 
Gd 0,67 0,27 0,068 M
O
2+
 
Lu 0,72 0,53 0,055 
Pa 0,74 0,66 0,32 
U 0,032 -- -- 
Np 0,68 -- -- An
O
22
+  
Pu 0,57 -- -- 
 
Na reacção com CO tanto PaO22+ como CmO2+ para além do produto resultante da transferência 
electrónica formaram também CO2 e PaO2+/Cm2+ com uma constante de velocidade de 0,32 e 
0,35 x10-9 cm-3.molécula-1.s-1, respectivamente. 
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Tabela 6.10 Valores de polarizabilidade,8 α, momento dipolar,8 μD e Rx dos vários reagentes 
utilizados. 
Reagentes α (Å3) μD  (D) Rx Reagentes α (Å 3) μD  (D) Rx 
N2O 3,03 0,161 1,39 H2 0,804 0 0,59 
O2 1,5812 0 0,87 CH4 2,593 0 1,23 
CO2 2,911 0 1,35 C2H6 4,47 0 1,91 
NO 1,70 1,159 0,91 C3H8 6,29 0,084 2,56 
CH2O 2,45 2,332 1,18 n-C4H10 8,20 0 3,25 
C2H4O 4,43 1,9 1,89 C2H4 4,252 0 1,83 
H2O 1,45 1,854 0,82 C3H6 6,26 0,366 2,55 
N2 1,7403 0 0,93 1-C4H8 7,97 0,359 3,17 
Ar 1,6411 0 0,89 1,3-C4H6 8,64 0 3,41 
CO 1,95 0,110 1,00 C5H8 9,99 0,25 3,90 
 
 
Nas reacções em que se formavam dois produtos carregados, a distribuição de produtos foi 
determinada usando a abundância relativa dos iões que continham metal. Os iões de baixa 
massa formados nas reacções de separação de carga têm sempre intensidades baixas e muito 
variáveis provavelmente devido à sua energia cinética elevada,9 o que resulta na fuga destes da 
célula de ICR. Os iões contendo metal e com massas mais elevadas são formados com menor 
energia cinética,9 e por isso as suas intensidades são mais reprodutíveis e a distribuição de 
produtos obtida não será tão afectada por parâmetros experimentais. 
Foram tomados cuidados especiais para minimizar interferências com hidrocarbonetos 
residuais, oxigénio e água residual no instrumento. Para tal deixou-se a sonda dentro do 
espectrómetro durante algum tempo antes de introduzir os reagentes. As pressões base de 
trabalho rondavam ~10-8 Torr. Os resultados foram verificados por comparação com reacções 
que ocorrem nas condições de fundo. Quando as reacções com gases residuais eram 
significativas, as constantes de velocidade medidas e as distribuições de produtos eram 
corrigidas.  
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6.4 Caracterização de vidros 
6.4.1  Amostras analisadas e respectiva composição ou origem 
-Vidros A, B e C 
 Vidros de referência do Museu do Vidro de Corning, com as composições, características de 
vidro de silicato de sódio B, vidro de chumbo C e silicato de potássio D. As composições estão 
descritas na Tabela 4.1. Estas amostras foram gentilmente cedidas pelo Dr. Robert H. Brill. 
-Vidro E –vidro de boro-silicato de origem comercial. 
-Vidro F – vidro de urânio de origem comercial.  
-Vidro G –vidros de composição 74% SiO2 + 16% Na2O + 10% CaO + (2% ou 6%) M  
em que M = Ce, Tb, Ho, Eu, Tm, Th e U. 
-mistura dos materiais de partida para a síntese dos vidros G. 
- Vários óxidos dos metais usados em G- CeO2, Tb7O12, Ho2O3, Eu2O3, Tm2O3, ThO2 e U3O8, UO3, 
UO2. 
 
6.4.2  Síntese dos vidros G 
Para a síntese dos vidros G começou por se pesar os materiais de partida (todos de origem 
comercial), na proporção necessária para obter um vidro com a composição desejada. Assim, 
para cada amostra de cerca de 7 g pesaram-se  
4,35 g SiO2  
1,60 g Na2CO3 
1,05 g CaCO3 
+ 0,14 g ou + 0,42 g de óxido de metal. 
Os óxidos de metal usados foram CeO2, Tb7O12, Ho2O3, Eu2O3, Tm2O3, ThO2 e U3O8, UO3, UO2. 
Depois de misturados os vários compostos iniciais, a mistura foi moída até à obtenção de um pó 
fino e agitada durante horas de modo a que o vidro final fosse o mais homogéneo possível. As 
misturas foram por fim fundidas num forno a altas temperaturas.  
 
6.4.3  Análise de vidros 
Para a análise das diferentes amostras de vidro, foram montadas no porta–amostras pequenas 
peças de vidro com uma área de cerca de 4 mm2 e 0,5 mm de espessura. Alternativamente, 
vidro finamente dividido ou a mistura dos materiais de partida, foi colado no porta-amostras 
com fita adesiva dupla. O laser foi focado nas amostras com um diâmetro de 50 a 100 µm. No 
comprimento de onda fundamental, 1064 nm, cada pulso de laser produz cerca de 30 mJ. Para 
todas as amostras, foram traçados espectros no modo positivo e negativo. 
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